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Généralités sur les 
réactions en solution 


IL Solutions 
IL Aspect quantitatif 
Il, Notion d'équilibre chimique 
IV. Les solutions aqueuses 
V. Les solutions aqueuses ioniques 
VL Relations concentration analytique 
et concentration à l'équilibre 
VII. Quelques conseils pour la résolution 
des exercices 
| Objectifs 
* Connaître les phénomènes mis en jeu lors de la mise en solution d'un produit. 
* Savoir comment exprimer une quantité ét une teneur. 
+ Savoir définir électrolyte fort et électrolyte faible. 
* Savoir calculer la force ionique d'une solution et les coefficients d'activités des 1ons 
présents dans cette solution. 
* Faire la différence entre la concentration analytique d'un produit et sa concentration 
à l'équilibre. 
* Savoir établir une constante d'équilibre. 








LL Solutions 


À. Définitions 


Une solution est définie comme un mélange homogène d'espèces chimi- 
ques différentes constitué par un solvant liquide en grande quantité et un 
ou plusieurs composés appelés solutés, dissous en petites quantités. 

À la différence d'une solution, une suspension se définit comme un 
mélange hétérogène d'espèces chimiques différentes constitué par un 
solvant liquide en grande quantité et un ou plusieurs composés appelés 
solutés, non dissous. 

Lorsque la solution est analysée, les solutés portent souvent le nom d'analytes. 


B. Phénomènes mis en jeu lors de la mise en solution 


Lorsque des molécules d'un soluté AB sont mises en présence d'un 
solvant S et s'y dissolvent, trois choses peuvent se produire : solvatation, 
ionisation et dissociation ionique. 
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1. Solvatation 


Il s'agit d'un phénomène « obligatoire » qui aboutit à la dissolution par 
formation de liaisons entre molécules de soluté et molécules de solvant 
{d'où le nom de solvatation). Il s'agit de liaisons plus ou moins faibles. Par 
exemple : si on dissout de l'éthanol dans l'eau, il n'y à pas de modification 
fondamentale de la structure de la molécule d'éthanol ; toutes les molé- 
cules d'éthanol sont entourées de molécules d'eau, et i reste des molé- 
cules d'eau non liées. Lorsque le solvant est l'eau, le phénomène porte le 
nom d'hydratation. 

La solvatation est le seul phénomène obligatoire maïs n'est pas le seul 
passible. 


2. lonisation 


l'ionisation est un phénomène observable lors de la mise en solution, 
lorsque le solvant modifie la structure du soluté et engendre l'appari- 
tion d'une polarité voire la coupure de liaison covalente. Ce phénomène 
n'est pas obligatoire. Par exemple : 
AB + m5S = A*,B7 ; ces jons sont eux aussi solvatés A*, n5 : 8°, n$ 
soluté solvant 

La liaison intramoléculaire est rompue. (A*, 8°) forme une paire d'ions. 
Cette réaction d'ionisation porte le nom de solvolyse. 


3. Dissociation ionique 
Dans certains solvants, les ions A* et B° solvatés sont séparés : il y à 
dissociation : 
(A*, B°} A +87; K est la constante de dissociation ionique 
C 
L'importance de la dissociation ionique est fonction du pouvoir disso- 
ciant du solvant, ce pouvoir pouvant être caractérisé par la constante 
diélectrique +. Plus la constante diélectrique £ est grande, plus elle 
empèche les interactions électrostatiques entre ions de charge opposée. 
Les solvants peuvent donc être classés en solvants : 
+ dissociants (€ > 40, la dissociation ionique y est partielle ou totale) : 
e = 80 pour H;0 ; 
*non dissociants {€ < 15, la dissociation ionique y est nulle: CHCh, 
CH;COCH. 


* Dans un solvant dissociant comme l'eau : l'éthanol est une molécule 
non ionisée. En revanche, si on prend le cas d'une molécule ionisable AB : 
- si la molécule AB (comme par exemple CH:;CO0OH) est partielle- 

ment ionisable : 
AB + nH,0 = A*, H,0 + B-, H,0 
CH,COOH + nH,0 = H:0* + CH:C00”, H,0 


- si la molécule AB (comme par exemple NaCÏl}) est totalement 
ionisable : 
AB + nH,0 — A*, H,0 + B°, H,0 
NaCI + nH,0 — Na*, 4,0 + CF, H,0 
+ Tandis que dans un solvant peu dissociant : 
AB + $ = (AÏ,B5:) = AË + BE 





Généralités sur les réactions en solution Hi 


L'étude des réactions chimiques en solution se ramène à celle des équili- 
bres qui s'y produisent. Cette notion est une notion quantitative. 

Pour exprimer quantitativement ces équilibres, il faut savoir exprimer les 
concentrations des différentes espèces en solution, à l'équilibre. L'expres- 
sion des concentrations repose sur l'expression des quantités et des 
volumes. 


Il. Aspect quantitatif 


À. Expressions des quantités 


Une quantité de substance peut s'exprimer soit : 

-en masse : par exemple 32 g d'oxygène ; 

“en volume : (pour un gaz ou un liquide pur) par exemple 22,4 litres 
d'oxygène sous les conditions normales de température et de pression ; 

* en unité de matière : par exemple 1 mole d'oxygène 
Rappel : 1 molécule-gramme (1 mole) = MN molécules vraies où N est le 
nombre d'Avogadro = 6023-10, Les sous-multiples le plus souvent 
utilisés sont : la millimole (mmol.) = 107% male, là micromole (umol.) 
= 107$ mole. 
La masse molaire MM est la masse d'une molécule-gramme (mole) et 
non d'une molécule. Elle est aussi parfois notée FM (pour poids 
moléculaire). 

- en équivalents : 
- équivalent acide : nombre de moles d'acide capable de libérer en 

solution une mole d'ion H,O* 
1 équivalent acide = 1 mole de HCI 

0,5 mole de H,50, (diacide fort) 

1 mole de CH;COOH 

— équivalent base : nombre de moles de base capable de fixer en solu- 
tion une mole d'ion H,0* 
1 équivalent base = 1 mole de NaOH 

= 0,5 mole de Ba(OH}, 

- équivalent Redox : quantité d'oxydant ou de réducteur mettant en jeu 
une mole d'électrons : 1, + 2 e° 21° 
1 équivalent Redox = 1 mole d'iodure = 0,5 mole d'lode |; 


B. Expression de la teneur d'une solution 


La teneur en soluté X est la quantité de ce soluté X rapportée à une quan- 
tité donnée de solution, prise comme référence. 


1. Teneur massique 


La teneur est dite massique lorsque la quantité de solution, prise comme 
référence, est exprimée en masse. 

Selon l'expression des quantités de X, la teneur porte des noms 
différents : 

* teneur en grammes par kg : titre (g-kg”!}' 


1. Le üère Mani par définition de apport d'une grandeur déterminée d'un constituant à la même grandeur 
de l'échantillon entier c'est un nombre sans unité, Il est cependant d'usage en chimée analytique 
d'exprimer La quantité de constituant en grammes et le quantité d'échantillon en kilogrammes. 
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“teneur en grammes pour cent grammes: teneur pour cent 
masse/masse où pourcentage masse/masse (do m/m) 

+ teneur en milligrammes par kilogramme : partie par million : p.p.m. 

* teneur en microgrammes par kilogramme : partie par billion : p.p.b 

* teneur en mole par kilogramme : molalité (mole - kg") 


2. Teneur volumique 


La teneur est dite volumique lorsque la quantité de solution, prise comme 

référence, est exprimée en volume. 

Selon l'expression des quantités de X, la teneur porte des noms 

différents : 

* teneur en grammes pour un litre : concentration en masse (g-L”!) 

* teneur en moles par litre : concentration molaire ou molarité 
(mole-L”') - symbole M 

* teneur en millilitres pour cent millilitres : teneur pour cent 
volume/volume ou pourcentage volume/volume (00 v/v) 


C. Expression pratique en chimie des solutions - notion 
de concentration 


Deux expressions sont utilisées et ne doivent surtout pas être 
confondues : 

* notion de concentration analytique ou concentration initiale ; 

- notion de concentration à l'équilibre. 

La concentration analytique € correspond à la définition de la teneur 
volumique définie ci-dessus. Elle rend compte de la quantité du soluté 
dissous dans un volume fini de solution. Elle est directement liée à la 
facon de procéder : on pèse la masse de soluté correspondant au nombre 
de moles de soluté voulu on ajoute le volume de solvant nécessaire qsp 


(quantité suffisante pour). La concentration analytique € = S ou q = Cv. 


v 
Par exemple, « dans une fiole jaugée de 50 mL, on introduit 1 mmol. de X 
et de l'eau distillée qsp » c'est-à-dire jusqu'au trait de jauge. Le volume 
final de la solution est exactement de 50 mL 


La concentration C = = = 0,02 M. Cette notion rend compte d'un bilan 


global, sans préjuger des formes réelles dans la solution à l'équilibre. 

Les concentrations analytiques s'expriment impérativement en mole par 

litre, M pour molarité (mol- QE 

‘une solution molaire est une solution qui contient MM grammes de 
soluté dans un litre de solution ; 

-une solution décimolaire 0,1M est une solution qui contient 
0,1 molécule-g de ce soluté dans un litre de solution, soit 0,1 mmol. 
dans 1 mL de solution ou 0,1 umol. dans 1 ul de solution ; 

+ une solution centimolaire 107? M contient 0,01 molécule-g de ce soluté 
dans un litre de solution ; 

* une solution millimolaire 10" M contient 0,001 molécule-g de ce soluté 
dans un litre de solution ; 

* une solution micromolaire 10% M contient 0,000001 molécule-g de ce 
soluté dans un litre de solution. 





Généralités sur les réactions en solution fi 


I. Notion d'équilibre chimique 


On se rapportera à au cours de chimie générale. 
Soit, par exemple, deux composés € et D obtenus par la réaction chimique 
entre deux composés À et B. Si ces deux composés C et D mis en présence 
l'un de l'autre sont capables de donner naissance aux composés À et B, on 
dit que la réaction chimique est réversible. On montre qu'il existe entre les 
quatre formes un équilibre chimique que l'on nate : 
aA + bB = cC + dD 
a,b,c,d sont les coefficients de stoechiométrie. Cette écriture signifie que : 
- a moles de À mis en présence de b moles de B donnent naissance à 
c moles de C et d moles de D : aA + bB —! cC + dD 
+ cmoles de € mis en présence de d moles de D forment a moles de A et 
b moles de B : cC+ dD —— aA + bB 


Il y a en présence dans la solution les formes À, B, € et D. 


Dans les deux cas, quel que sait le point de départ, il existe une situa- 
tion d'équilibre pour laquelle les quatre formes sont présentes. 
À l'équilibre, la vitesse de transformation de A et B en C et D est égale 

| à celle de transformation de C et D en A et B. 








Le système n'est pas figé, mais le bilan mesurable est constant. Si, dans la 
solution en équilibre, on introduit une quantité supplémentaire d'un des 
éléments, l'équilibre est déplacé. Toutes les concentrations deviennent diffé- 
rentes, mais le rapport précédent DE 
introduit une quantité supplémentaire de C, des molécules de soluté D 
seront consommées, des molécules de À et B vont se former, et au total le 
rapport redevient constant. Un nouvel équilibre s'établit plus ou moins rapi- 
dement. l'équilibre précédent a été déplacé vers la gauche dans le sens 2. 
La constante K orchestre l'équilibre de la solution. Cette constante K 
est une constante physicochimique de première importance (cf le cours 
de chimie générale). 

La connaissance de K présente un double intérêt en chimie analytique : 

- l'étude de la composition d'un mélange complexe en solution (cf chi- 
mie générale) ; 

- la prévision des réactions chimiques : elle est fondamentale car elle per- 
met par exemple de choisir une réaction chimique totale, irréversible, 
qui se prête au dosage quantitatif. On comprend alors qu'une question 
majeure en analyse quantitative est de savoir pour quelle valeur de K 
une réaction peut être utilisable pour un dosage. 

Soit par exemple la réaction À + B = A'+ 8 
A se transforme en À' et B en B' 
Une réaction sera utilisable pour un dosage de À ou de B s'il est possi- 
ble d'avoir en solution à l'équilibre, à la fois, + de 99 % de À et moins 
de 1 4% de À, et + de 99 % de B' et moins de 1 % de B. 
Aifo ï EL Û 39 
NC AC RS 
1 
100 1] 00 Pr] 


[A'][8"] > 9999 D Fr 
Lou Lo | .99. Donc, K > 99 
[AÏIB] 


» En pratique, cette réaction sera considérée comme totale si K > 10%, 





reste constant. Par exemple, si on 


n Chimie analytique D ns 


IV. Les solutions aqueuses 





À. L'eau considérée comme solvant 


Rappel : H,0 est en équilibre chimique avec les ions H,0* et OH 
24,0 = Hs + OH 
ren hydronsuem ion hydrozde 

C'est-à-dire H:0* + OH — 2 H,0 
Et à l'inverse 2 H,0 — H,0* + OH 
Autoprotolyse de l'eau [H30*] = [0H] 
Que l'on introduise des H,0*, des OH ou rien, l'équilibre chimique existe 
IHO'JIOH'] _ 

[H0}° 
H;,0 étant le solvant sa concentration est fixe donc [H:0°] [OH°]=K, : 
K, est ls constante autoprotolyse (produit ionique) de l'eau. Elle est 
égale à 107 1% à + 25°C. 
En conséquence, dans l'eau pure à 25 *C: 
[H:0*] = [OH] = Ke = 107" M. La solution est dite neutre. 


La solution est dite acide si [H,0*] > 1077 M ; la solution est dite basique 
si [H:0*]<1077M 


d'après la loi d'action de masse 


BE. Les solutions aqueuses d'électrolytes 


Les solutés qui donnent lieu à une dissociation ionique totale ou partielle 
dans un solvant constituent les électrolytes. Par définition, une solution 
d'électrolyte est une solution qui, placée dans un circuit électrique, est 
traversée par le courant. Ce sont les ions chargés + ou — qui assurent le 
transport du courant dans la solution. La loi d'Ohm s'applique à ces solu- 
tions, Plus il y a d'ions dans la solution, plus la quantité de courant trans- 
portée est grande, plus la résistance de la solution est faible. 


On fait plutôt appel à la notion inverse : la conductance = : donc plus 


la conductance est grande. On mesure la conductance d'une cellule conte- 
nant la solution d'électrolytes : elle est liée à la conductibilité :; de la solu- 
tion et à l'appareillage : T = €, (constante liée à l'appareillage). Selon la 
conductibilité + de la solution, parmi les électrolytes, on distingue : 

+ les électrolytes forts qui sont bons conducteurs de courant ; 

* les électrolytes faibles qui sont faiblement conducteurs de courant. 


1. Les électrolytes forts 


ils sont totalement dissociés : 
AB — A* +87; seuls A* et B° existent dès la dissolution 
[AB]. - 0 ; [AB]. est négligeable devant [A*] et [8°] 
Exemple : 
Sels de métaux mono- ou divalents comme : NaCI — Nat + CN : 
NaNO; — Na* + NOF : CH;COONa — Na* + CHCOO7 
Attention : Ceci n'exclut pas qu'ultérieurement les équilibres concer- 
nant chacun des ions apparus s'établissent. 
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2. Les électrolytes faibles 


Ils présentent une dissociation ionique partielle que l'on chiffre à l'aide du 
degré de dissociation « (encore appelé coefficient de dissociation, degré 
d'avancement, voire coefficient d'ionisation). 


____ Nombre de molécules dissociées Die] 
Nombre total de molécules dissoutes ” 
a = 1 pour un électrolyte fort ; « = 0 pour les molécules non dissociées. 
Intermédiaire 0 < «x < 1 = électrolyte faible. 
Exemple : 


AB = A‘+6 

K 
Si © est la concentration analytique en AB, & est le coefficient de disso- 
ciation. 
[AB]eo = Co - ao: [A1=[B1=0a0; 

22 2 

CE œ È 3 
F — = — a É Il _ 
K est une constante, « est donc fonction de C,. La concentration en 
soluté influence la dissociation de ce soluté. 
Si C tend vers 0, & — 1 (loi de dilution d'Ostwald). 


K 


Plus la solution est diluée, plus l'électrolyte faible se dissacie. À dilution 
infinie, un électrolyte faible se comporte comme un électrolyte fort, il est 
totalement dissocié. 

En solution aqueuse, les électrolytes faibles le plus couramment utilisés 
sont les acides organiques, les bases organiques, les sels de métaux 
multivalents, HgCL.…. 


V. Les solutions aqueuses ioniques 


À. Comportement idéal et comportement non idéal 


Chaque ion formé lors de la dissolution des solutés est solvaté par des 

molécules d'eau. La molécule H,0 est polaire, elle est globalement non 

chargée, mais la distribution électronique dans la molécule est telle que O 

est plus négatif que H qui, de ce fait, est positif. L'eau est en mesure de 

solvater aussi bien les ions AŸ (positifs) que les ions B° (négatifs). Les ions 
se trouvent isolés et le comportement des ions solvatés est donc indé- 
pendant de leur source. 

Par exemple : à un comportement propre, ls même qu'il provienne de 

la mise en solution NaCl ou de HCI. 

En conséquence, il faut distinguer deux cas : 

* dans le cas d'une solution trés diluée, il existe suffisamment de molécu- 
les H,0 pour entourer complétement chaque ion. Il y a solvatation com- 
plète. La concentration est faible, la distance entre un ion donné et son 
plus proche voisin est relativement grande. Chaque ion peut être consi- 
déré comme une entité séparée qui se comporte indépendamment des 
autres ions présents. On dit que le comportement est idéal : 

- à l'inverse, en solution concentrée, la situation change essentiellement 
en deux points : 


A Chimie analytique on PE 


— le nombre de molécules d'eau est insuffisant pour solvater complètement 
chaque ion. Un ion ne peut plus être complètement isolé de ses voisins, 
- les ions sont plus nombreux, donc beaucoup plus près les uns des 
autres, et des forces d'attraction ou de répulsion s'exercent entre les 
tons de charges opposées ou de même charge. Le comportement indi- 
viduel de chaque ion est influencé par la présence des autres. Un ion 
de charge donnée est entouré d'une atmosphère ionique de charge 

opposée et cet arrangement n'est pas permanent. 
Les propriétés de ces solutions sont modifiées avec la concentration. 
Ces solutions sant non idéales. 


+ En résumé: une solution n'a un comportement idéal que si la | 
concentration en soluté est suffisamment petite, c'est-à-dire si sa dilu- | 
tion est infinie. | 
Le degré de non idéalité augmente quand la concentration augmente. | 





B. Notion de force ionique, d'activité et de coefficient d'activité 


Un certain nombre de mesures faites sur des solutions comme les mesures 
électrochimiques par exemple sont affectées par le degré de non idéalité. 
Les solutions se comportent comme si la concentration était moindre. 
Aussi utilise-t-on la notion de concentration efficace appelée activité et 
notée a. 
L'activité est donc une grandeur de comportement qui prend en compte les 
interactions entre les différents constituants d'une solution. Lactiité « à » d'un 
composé X est reliée à sa concentration « € » par la relation a =; C est le coet- 
ficient d'activité du composé X est un terme toujours positif, au plus égal à 1. 
Debye et Hückel tentèrent de prédire l'activité des solutions et montrèrent que 
les deux facteurs majeurs qui influençaient le coefficient d'actuité étaient : 
« la proximité de chaque ion avec son voisin, qui est relié avec la concentration ; 
«les charges des ions : la force d'attraction entre ions doublement chargés 
est plus grande qu'entre les ions monochargés. 
Tenant compte de ces deux facteurs, ils introduisirent la notion de Force 
lonique Totale 1 de la solution définie en fonction des charges Z, et des 
concentrations C; des ions i présents dans la solution : 


| 
=> IG# 
Seuls les sels solubles créent la force ionique. 
Exemple : 
Une solution contenant des ions A*, B#*, CŸ, de concentrations respec- 
tives Ca, C et Ce, aura pour force ionique | = à (CaZi + Cols + Cerf) 
avec = 1: Z9= 2; Z=3;soitl= : (Cut 4 +9C) 
Debye et Hückel montrèrent que le coefficient d'activité était lié à la force 
ionique et démontrèrent les relations semi-empiriques. 
Pour1<= 0,02; logy;=- AZ? sl 
AZP V1 
+ 41 


A est fonction du solvant et de la température. 1 
À = 0,51 dans l'eau à 25 °C, habituellement arrondi à 0,5 3) 


002<1<02; logy;=- 


© MAS  Lé phares res mon autre dt 1 HS 
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Donc : 
Î r 
Pour | = 0,02; Y=- > 2 


1 24] 
Exemples : calculons le coefficient d'activité de l'ion K* dans les diffé- 
rents cas suivants : 
- solution 107? M en KCI 
1= 0,5 [+ 132: 0,01 + (- 132 - 0,01] = 0,01 M 
Remarque : pour un sel formé de deux ions monovalents, la force ioni- 
que est égale à la molarité. 
| < 0,02 ; log y =-0,5 (+ 1)? 0,01 =- 0,05 ; y= 107095 = 0,891 
- solution 107% M en K,50, 
[Kt]=2:102M; [S0?]=102M 
1m 0,5 [(+ 132: 0,02 + (- 2)? - 0,01] = 0,03 M 
1<002: log y =- 0,5 (+1) (0,03 = - 0,0866 : 
pe 10700868 À 0 919 
- solution 107* M en KCI 
1= 10" M 
| < 0,02 ; log x =- 0,5 (+1) 40,0001 = - 0,005 
= 107008 — 0,989 
Remarque : pour que y puisse être considéré comme — 1, il faut, pour 
un sel de type A*B-, que la concentration sait < 107* M. 


002<1<0,2; Y= 


VI. Relations concentration analytique 

et concentration à l'équilibre 
I ne faut pas confondre la concentration analytique (ou concentration 
initiale) Cag d'un soluté AB : en mol-L°! et la concentration à l'équilibre 
[AB] = [AB]... 
Si on considère l'équilibre simple AB = À + B : lorsque une molécule de 
À apparaît, une molécule de B apparaît simultanément (une molécule de 


AB disparaît). 
Cool um [AB]. T [AB] issar r [AB is sas = [Alea - [Bl:4 
soi Crnot.L°' = [AB], + [AL ou C noi. 1 = [AB], + [BJ], 
Exemple : 


NaCl : siC=1M; NaCI = Na* + ©: 

[NaCTe, = © — [Na] = [0] =1M 

À l'équilibre, il n'y a en solution qu'une mole d'ions Na* par litre et une 
mole d'ions CF par litre. La concentration en forme NaC| devient quasi 
nulle. 


Attention : lorsque les stoechiométries des réactions sont moins simples : 


* dans le cas d'équilibres successifs ; par exemple : 
H,0 + H,0 = Ha” + 4307 
Ha” + H,0 = a + HO 


nl Chimie analytique 


+ H:0* naît simultanément à Ha”, et a?" ne devra pas être pris en consi- 
dération dans un bilan de masse. : C_ . concentration analytique de 
E " mol.L 
Ha = [Hzoleg + [Ha log + [0° eq 
- dans le cas d'une molécule engageant un nombre différent d'atomes ; 
par exemple : XV = 2X+Y 
Colt concentration analytique de X,Y 


À chaque fois qu'une mole de X,Y se dissocie, il apparaît 2 moles de X et 

1 mole de Ÿ: 

- la concentration en Y à l'équilibre est égale à la concentration en X,Y 
disparu. Soit [Y] = [X:Y] disparu 

- la concentration en X à l'équilibre est donc deux fois plus importante 
que la concentration en XY disparu. Soit [X] = 2 [X;Ylüispary OU Bien 


[XY] disparu — El 


- le bilan de masse peut s'écrire indifféremment : 
soit Cho! = XVe + Po laispar : Soit Co © X2YTea + [NM]: soit 


C= Povlea + PJ 


Remarque : on retrouve bien que 2 X naissent simultanément à 1 Y; 
[X] = 2 [»]. 

* Exemple dans un milieu complexant : si C est la concentration molaire 
analytique en NH; d'une solution aqueuse d'ions Ag*. Comme NH; peut 
exister en solution sous les formes NHj, AgNHŸ, Ag(NH,)5 : 

C= [NHsleg + INHäeg + LAS (NH3) To + 2 TAB(NH3)3Tog 


VII. Quelques conseils pour la résolution 
des exercices 


Pour résoudre un exercice, il est nécessaire de parfaitement le situer. Un 
énoncé donne des éléments à partir duquel on mène la réflexion. 
Pour résoudre un problème il est absolument nécessaire de : 
“ne pos confondre quantité et concentration, car en chimie analytique : 
— la quantité est le nombre de molécule-g (dans une prise d'essai, dans 
un certain volume.….}, 
- la concentration est le rapport entre une quantité et le volume dans 
lequel se trouve cette quantité ; 
« se souvenir qu'en solution aqueuse [H,O*NOH] = K, = 107"#; 
+ savoir calculer les molarités lors des mélanges ou des dilutions de solution : 
- la molarité d'une solution obtenue en mélangeant V, mL d'une solu- 
tion de concentration analytique molaire C, en composé X avec un 
volume V, mLd'eau distillée est égale à : 








V V nee 
C1- - . Le terme . est souvent appelé facteur de dilutian, 
1 È [] 4 
- la molarité d'une solution obtenue en mélangeant V, mL d'une solu- 
tion de concentration analytique molaire C, en composé X avec un 


volume V; mL de concentration analytique molaire C; en composé X 


. CM+CV 
est égale à: WW 
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- savoir rendre compte de tous les équilibres mis en jeu en écrivant les 
constantes, en précisant si l'activité a; de l'entité chimique i est assimilée 
à la concentration C, de cette entité. 

Soit par exemple les équilibres suivants : 

| Ki Kz Hz 

A+B=C+D;: C+1= CZ; A+X—= AX.. 
= SiY=1,a- cles constantes d'équilibre s'écriront : 


K _ [CkalDlea + K = [Clg + K 2 Xe 
* AlealBleg ‘ * IClealZla ‘  * TAlealXleg 


= SET, à = cles constantes d'équilibre s'écriront : 


! YalAlegYelBlea *  YclClaYzlZleg *  YalAkaYxlXla 


* savoir utiliser les équations de conservation de la masse : 
' + CL 


AX 
- si on mélange À avec E, X et Z: 


Carotat = [lea + [Cleg + [CZleg + LAXleg pour une concentration analyti- 
que donnée de À avec des réactifs X et Z, 

- si on mélange À et C avec B, X et Z: 
Cana (A + ©) = [Alea + [Clea + [CZ]ea + lAXleg 

-se souvenir que, dans le cas des solutions ioniques, l'électroneutralité 
est impérative, donc la somme des charges dues aux ions positifs est 
obligatoirement égale à la somme des charges dues aux ions négatifs : 
E+=2E?- 

Ceci permet d'établir une relation entre les concentrations des différents 
ions présents dans la solution. Par exemple, pour une solution aqueuse 
contenant des ions Na*, Ca?*, H:PO*-, HPOÏ-, POS et ne contenant 
que ces ions, on devra impérativement avoir : 

[H:0*] + [Na*] + 2 [Ca?*] = [OH] + [H,PO4"] + 2 [HPOZ] + 3 [POÏ] 
Attention : on ne peut appliquer la relation qui découle de l'électroneu- 
tralité que si on connaît parfaitement là composition de la solution. 

+ Savoir faire des approximations justifiées : la logique permettra de dire 
que certaines formes seront négligeables par rapport à d'autres ; en 
aucun cas, nulles. Une grandeur est toujours négligeable devant une 
autre grandeur. Elle ne peut jamais être considérée comme négligeable 
isolément. On peut négliger certaines formes dans le bilan de masse et 
dans l'électroneutralité, Ne jamais écrire que ces concentrations négli- 
geables sont égales à 0 ; dans les constantes d'équilibre, aucune con- 
centration ne peut être nulle. 

Attention des énoncés peuvent se ressembler mais les problèmes réels 

posés peuvent être différents. 

Exemple : 

« Soit un mélange de A et B. Sachant que À + B — AB » peut être le 
début d'énoncé de trois problèmes différents : 

- mélange équimoléculaire ; 

- excès de À par rapport à B ; 

— excès de B par rapport à À 


fi Chimie analytique 


ENTRAÎNEMENT 





1. Objectif : savoir calculer une force ionique. 
Calculer la force ionique 1 d'une solution de Na,50, 
sachant que le coefficient d'activité des ions scchum de 
cette sobion est égal à C.88 et que la force sonique est 
rdéneuré à 0,02 
Z Objectif : savoir calculer une teneur en ppm. 
Quelle est b teneur en pom de scchum d'une solution 
107 Men Na;PO, ? 
On donne Na = 23 g-mole”!. Messe volumique de la 
solution : 0,95 g-mL-!. 
3 Objectif : savoir calculer une molarité 

lors du mélange de solutions. 
Quelle est la molanté en ions sodium d'une solution 
obtenue en mélangeant 16 mL d'une solution 0,1 M en 
Mall et 20 mL d'une solution 0,05 M en Na,50, ? 


4 Objectif : savoir calculer les volumes 

à mélanger pour obtenir une molarité donnée. 
En mélangeart V, mL dune solution 0,1 M en MaCl et 
Vs mL d'une solution 0,2 M en KCI on obtient 109 mL 
d'une solution 6,16 M en ions chlorures. Quelles sont les 
valeurs de W, et W, 7 


5. Objectif : ne pas confondre quantité 

et concentration. 
Quelle masse de sulfate cmnque pentahydraté faut-il 
dissoudre dans 100 mL d'eau dstllée pour obtenir une 
solution dont la concentration en ions ouniques soit de 
s0gL'? 
On donne : Cu = 63,55 g-moe°!; S=32 g-mole "; 
O=16g-mole""; H=1g-mole"! 


Série 2 

11. On veut préparer 100 mL d'une solution 
aqueuse 1,50-107* M de chlorure de 
magnésium MeCl.. Sachant que le chlorure de 
magnésium est totalement dissocié en solution 
aqueuse, et que sa masse molaire est de 
95.218 g-mol!. 

a) Quelle masse de MgCl, doit-t-on peser ? Comment 
procède-t-on ? 


6. Objectif : savoir calculer une molalité. 
Quelk est la moialté en ions sodium d'une scotion 
obtenue en dissohant 0,585 2 de HaCl dans 100 mLd'une 
soluton de masse volumique égale à 98 gomL!? 
On donne : Na=23g-mobel; = 366 g-moe”! 
T Objectif : savoir calculer un nombre 
d'équivalent acide-base, 
Une solution de masse volumique 1,83 g-mL' a une 
teneur en acide suburique de 92 6 (mm). Quel est Le 
nombre d'éguralent acide contenus dans 7 mL de cette 
solution ? 
On donne : $= 32 g-mole" : O= 16 g-mole! : 
He | gemole!. 
& Objectif : savoir effectuer des calculs 
de dilution. 
Cans ue fiole de 260 mL on introduit Y mL d'une 
solution 0,5 M en Mal, Après avour complété la hole avec 
de l'eau distilée, on obtient une solution 0,1 M en Naîl, 
Quelle est la valeur de V1 
a Objectif : savoir effectuer des calculs 
de dilution. 
Une sdution S, est obtenue par dissoluton, Sans variation 
de volume, de 0,3 g d'urèe dans 100 mL d'eau distillée. 
Quelle est a molanté en urée d'une solution obsenue en 
mélangeant 40 mL de 5, et 80 ml d'eau dstillée ? 
On donne : masse molaire de l'urée : 60 g-mole"! 
10, Objectif : savoir calculer un coefficient 
d'activité. 
Cakuler ke cogfficent d'acraté des ions sulfate d'une 
sodution 0,01 M en Ka:50. 


b) Quelle est La concentration de la solution en Mgft 7 

ch Quelle est la concentrabon de b solution en Cl ? 

di Quelle est la concentration de ba solution à l'équilibre 
en forme MgCl; ? 

12. Dans un lître d'eau, on dissout 0,20 mole de 
NaCl ét 0,10 mole de KCI. NaCI et KOI sont des 
électrolytes forts. 

a) Quelles sont les espèces en solution ? 


bi Quelles sont leurs concentrations respectives 7 

13. On veut préparer 500 mL d'une solution 0,05 M 
en ions chlorures Cl°. 

a) On dispose uniquement d'une solution de chlorure 
de sodium 0,10 M et d'une solution d'acide 
chlorhydrique 0,02 M. 

bi La solution de chlorure de sodium est 0,10 M, la 
solution d'acide chlorhydnque est aussi 0,10 M. 

Que peut- on proposer 7 

14, Quelle est la limite de concentration pour 
laquelle on peut admettre que ; = 1 dans le cas 
d'un ion monovalent provenant d'un sel de type 
1/1{A8) ? On considèrera 1 petit devant 100. 

15. Soit l'équilibre suivant : 
A+ B : AB p=i 

AB 

ALL 

(ANB) 

a) On mélange 100 mL d'une solution contenant 
4 mmoles de 4 dans 200 mL avec 100 mil d'une 
sobution 2- 1072 M de B, Quelle est la situation 
d'équilibre ? 

b) On ajoute à nouveau au mélange précédent 50 mL 
de solution 23-1077 M de B. Quelle est la situation 
d'équilibre ? 

On dissout 2 mmol de AË dans 200 mL d'eau. 
Quelle est la situation d'équilibre ? 

16. Un composé AC se dissocie en solution aqueuse 
en A* + C. Son coefficient d'ionisation est de 
9,0 % pour une solution 107? M. 

a) Quel est son coefficient d'ianisation pour une solution 
10 M? 

E) Quel est coefficient dionisation pour une solution 
i'm? 

c) Quel est coefficient d'ionisation pour une solution 
10 M 7 Qu'en pensez-vous 7 

17. On dissout 9,0 g de AB (électrolyte faible) dans 
250 mL d'eau distillée : 

(MM = 90 g-mol") AB : A 487 Ke5.107% 

a) Quelle ect la concentration analytique en AE 7 

bi Quelles sont les espèces présentes à l'équilibre de 
dissolution et eurs concentrations respectives ? 


K dissociation = 107 
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18, On dissout 9, g de AB, (électrolyte faible) dans 
250 ml d'eau distillée : 

(MM = 90 g-mol”\} AB, +5 A +28" K=5.107* 

a) Quelles sont les espèces présentes à l'équilibre de 
dissolution ? 

by Établir l'équation au cube dont la résolution permet 
de calculer les concentrations respectives de chacune 
des espèces. 

19. Un composé AB est mis en solution. On mesure 
la concentration en À dans la solution à 
l'équilibre [A] = 2-10"? M. Sachant que 
AB * A + B (constante de dissociation = 10°?) 

a) Quelle est ls concentraton à Féquilbre en forme AB 7 

b} Quelle est la concentration analytique de la solution 
en forme ÀB 7 

c) Faire la vérmcation. 

20. On mélange 40 mL de solution À 2,510" M 
avec 20 mL de solution B 5-107* M. 

Sachant que AB * À + B (constante de 
dissociation = 5-10"), quelle est la 
composition de la solution à l'équilibre ? 

21. Déterminer la force ionique d’une solution 
1077 M de NaNO.. Préciser NO; et Na*. 

21 On dissout un soluté AB dans de l'eau distillée 
à raison de 4 mmol. dans 250 mL. 

Sachant que AB :: À + B (constante de 
dissociation = 107*) : 

a) Quelles sont kes espèces en solution et leur 
concentration respective 7 

Bi Aux 250 mL, on ajoutée 1 mL d'une slubon molars 
de AX (électrolyte fort dont X- est sans action sur 
eau). Quelle est la nouvelle stuation d'équilibre ? 
Négligez la variation de volume. 

33. On dissout un soluté AB dans une solution de 
NaB (électrolyte fort} 2-107* M. 
Sachant que AB ‘ A + B (constante de 
dissociation = 107*), on mesure la 
concentration à l'équilibre (87) = 2.8- 107 M : 

a) Quelle est a concentration à l'équilibre en AB ? 

bi Quelle est a concentration analytique en AB 7 

€} Sachant que MM de AB= 120 g-mol°! et que l'on 
avait utilisé 100 mL de solution NaB, quelle quantité x 
{en mg) de AB avait-on dissout ? 
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L Généralités 

IL pH des solutions aqueuses 
des différents protolytes 

II. Neutralisation 

IV. Solutions tampons 

V. Polyacides 

VI. Aminoacides 

VIL Quelques applications de la réactions acides 
acide-base dans le domaine pharmaceutique 


| Objectifs 
- Savoir établir une constante d'acidité et de basicité pour un couple acide-base. 

- Comprendre les importances couplées et de K, et de C (concentration analytique) 
sur la dissociation des protolytes faibles. 

- Savoir prévoir les espèces existantes en solution en fonction du pH imposé à la 

solution. 

| * Savoir prévoir la réaction acido-basique entre un acide et une base appartenant à 
deux couples différents (dont on connaît les pK,). 

+ Savoir déterminer les concentrations en protons d'une solution aqueuse pour tout 
soluté ou mélanges de solutés. Comprendre les hypothèses impliquées pour la 
simplification du calcul du pH. 

- Savoir définir : solution tampon — capacité tampon. Savoir préparer une solution 
tampon donnée. 

+ Comprendre le recul d'équilibre et prévoir l'importance du recul en fonction des 
constantes mises en jeu. 

+ Comprendre que l'assimilation des concentrations à l'équilibre aux concentrations 








analytiques n'est possible que si les deux constantes K, et K,, sont suffisamment faibles. 


- Comprendre que la réaction de neutralisation en solution aqueuse est une réaction 
quasi immédiate et totale, chaque espèce ainsi formée exprimant son propre 
caractère acido-basique. 

* Connaître l'allure et les caractéristiques des courbes de neutralisation. Bien 
comprendre ce qui différencie la neutralisation acide fort-base forte de celle acide 
faible-base forte. 

* Connaître l'allure et les caractéristiques des courbes de neutralisation des 
polyacides. Bien différencier les polyacides dont les pK, sont proches des polyacides 
dont les ApK, = 4. 

- Comprendre que lors de la neutralisation progressive d'un mélange d'acides dont 

les pK, sont proches, les neutralisations sont simultanées, le plus grand pourcentage 

d'acide neutralisé correspond à l'acide le plus fort. 
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»* Comprendre que les acidités sont titrées l'une après l'autre lors de l'addition 
progressive d'une base forte à une solution de polyacide si les pK, sont très 
différents (ApK, = 4). 

+ Comprendre que les acidités sont titrées simultanément lors de l'addition 
progressive d'une base forte à une solution de polyacide si les pK, sont voisins 
(l'acidité la plus forte étant toujours plus neutralisée que la moins forte). 








IL Généralités 


La notion d'acide et de base que nous développerons ici est celle de 
Brünstedt (1923) qui, après Arrhenius (prix Nobel 1903) pour les solu- 
tions aqueuses, étendit la notion aux différents solvants impliquant les 
rôles respectifs du soluté et du solvant. 


À. Définitions 


Selon la théorie de Brônstedt : 

- un acide est un composé susceptible de libérer un proton ; 

- une base est un composé susceptible de fixer un proton. 

Donc : 

- le composé HA est un acide HA — HŸ+A; 

* Le composé B est une base B+H* — BH*. 

Or dans la mesure où ces réactions sont réversibles : 

A + H° — HA: A est susceptible de fixer un proton ; c'est donc une 
base. Cette base est appelée la base conjuguée de HA. On parlera du 
couple acide-base HA/A ; 

BH — 8 + H°: BH° est susceptible de céder un proton ; c'est donc un 
acide. Cet acide est appelé acide conjugué de B. On parlera du couple 
acide-base BH*/B. 

Comme les protons H* ne sont jamais libres en solution : 

‘un acide ne peut révéler son caractère acide que dans la mesure où il 
est mis en présence d'un composé capable de capter son proton, c'est- 
à-dire d'un composé à caractère basique. Ce rôle peut étre tenu par le 
solvant et dans ce cas le composé engendre une solution acide puisque 
la concentration en forme protonée du solvant est supérieure à celle de 
la neutralité résultant de la dissociation du solvant : 

- une base ne peut révéler son caractère basique que dans la mesure où 
elle se trouve en présence d'un composé susceptible de lui céder un 
proton, c'est-à-dire d'un composé à caractère acide. Ce dernier pouvant 
être le solvant. La solution devient alors basique. 


On voit ainsi le rôle fondamental du solvant dans les études d'acido- 
basicité en solution. H* dans l'eau s’écrira impérativement H,0*. 

Les solvants sont classés en terme d'acido-basicité basée sur les notions 
de solvant protophile et de solvant protogène (un solvant protophile est 
un solvant qui fixe des protons. 1! répond à la définition de Brünstedt 
d'une base. Un solvant protogène est un solvant qui cède des protons : il 
répond à la définition de Brônstedt, d'un acide). 

L'eau est le type même des solvants à la fois protophiles et protogènes. 
Ces solvants possèdent à la fois un caractère acide et un caractère 
basique : ils sont amphotères ; ce sont des solvants amphiprotoniques. 


La réaction acide-base F 





Ainsi, lorsque l'on met en solution un composé dans un solvant amphi- 
protonique comme l'eau : 
- ce composé se comportera comme un acide s'il donne lieu à la réac- 
tion. 
Ha + H,0 = H:0* + a 
où a” est la base conjuguée de Ha et H,0" est l'acide conjugué de H,0. 
Il y a transfert de protons entre les deux couples: Ha/a” et 
H,0*/H,0 : 
Ha ne 5e comporte comme un acide que parce que H;,0 est capable de 
fixer son proton. 
+ De même, un soluté X mis en solution dans H,0 se comporte comme 
une base si : 
X+H-0 = XH* + OH 
XH* est l'acide conjugué de X ; OH” est la base conjuguée de H,0. 
Il y a transfert de protons entre les deux couples : X/XH* et H,0/0H" . 
X ne se comporte comme une base que parce que H;0 est capable de 
céder un proton. 
Un amphotère appartient à deux couples acide-base. 
L'eau est amphotère : 
2 H,0 = H:0* + OH 
ke 


H,0 appartient aux deux couples différents : H,0*/H,0 et H,0/0H7 
Les différents acides, comme les différentes bases vont se comporter 
différemment en solution. Pour expliquer ou prévoir leur comportement, 
il est nécessaire de faire appel à la notion de forces relatives des acides et 
des bases. 


B. Forces relatives des acides et des bases 


La force des différents acides peut étre mesurée en comparant leur capa- 
cité à donner un proton à la même base. De même, la force des diffé- 
rentes bases pourra être mesurée en comparant leur capacité à fixer les 
protons provenant du même acide. 

Ainsi, dans l'eau, on pourra mesurer la force de différents acides et de 
différentes bases. 


beau = base 


On pourra classer les différents acides Ha en fonction de leur aptitude à = #,0 est ie soant 
céder leur H* à l'eau, autrement dit de leur aptitude à former H40*,etce, 59 concentration est flke 


FT og CONCEAER | 
selon la constante de l'équilibre. re PÉRENE PES SEEN 


= [H O*][o°] ÉCrU H.0 
Ha + H,0 = H,0* + a Constante = =3= 101 __ Hôtel 
ue [Ha][H,01] Ko = — nee _ 





+ + Kk, est la constante d'acidité : plus K, est grand, plus l'équilibre est | 
| déplacé vers la droite ; plus Ha tend à libérer son proton, plus l'acide | 
est fort. 


Si Ki = Kys Ho, est plus fort que Ha. 


+ eau = acide 


On pourra classer les différentes bases en fonction de leur aptitude à fixer 
H* provenant de l'eau, ce qui reviendra à libérer des ions OK. 


à Chimie analytique 


b+ H,0 = bH° + OH” Constante SL il s HO est le solvant 
Constante [b][H,0] es à conceniroton fe 
ef nintennent pas On 
tUTRE à : PE Ti ; 
»K, est la constante de basicité : plus K, est grand, plus | équilibre est j bH}oH] 
déplacé vers la droite ; plus b tend à capter le proton de l'eau, plus la ÉD 
base est forte. Si K,, = K,, ; b, est plus forte que b;. EI 





On utilisera le terme de protolytes qui englobe aussi bien acides et bases. 
Les protolytes se définissent donc comme des composés capables de 
fixer ou de céder un proton. 

Un protolyte est d'autant plus fort que l'équilibre est déplacé vers la 
droite. 


1. Frotolytes forts 


On parle d'acide fort en solution aqueuse lorsque la réaction HA + H,0 
est totale (électrolyte fort). La réaction chimique doit alors s'écrire 
impérativement : 

HA + H,0 — H:0* + 4° 
— simple flèche, Ceci implique que la réaction A7 + H,0* n'a pas lieu. 
Attention : seules les formes H,0° et A° existent en solution aqueuse à 
l'équilibre. 
La forme HA n'existe plus à l'équilibre ; A7 est la base conjuguée de HA 
acide fort ; c'est une base de force nulle. 


» Tous les acides donnant une réaction totale dans l'eau n'y sont pas | 
différenciables. Ce qui ne veut pas dire qu'ils n'ont pas des différences 
intrinsèques d'acidité. Pour mettre en évidence ces différences, il 


faudrait que ces acides soient mis en présence d'une autre base (plus 
faible que l'eau). 





On parle de base forte en solution aqueuse lorsque la réaction BE + H,0 
est totale (électrolyte fort). La réaction chimique doit alors s'écnire 
impérativement : 
E+H,0 — BH* + 0H” 

Ce qui implique que la réaction BH° + OH n'a pas lieu. 
BH* est l'acide conjugué de B base forte ; c'est un acide de force nulle. 

Exemples bien connus : 

HCI + H,0 — H,0* + CF CI est une base de force nulle 

NaOH + H,0 — Na*, HO + OH MNa*, HO est un acide de force nulle 


CF et Na* sont appelés des ions spectateurs, indifférents. 


2. Frotolytes faibles 


Un couple acide-base est défini soit par K, soit par K,. Exemple : couple 
Haja. 

Écrivons : l'acidité de l'acide du couple : Ha + H,0 = H,0* +a° 
Attention : = les trois formes existent en solution à l'équilibre. 


« -1H0° Ie) 
‘7 [Ro] 


CMS. La phone mon suslortalees el ques ch 


La réaction acide-base à 


Écrivons la basicité de la base du couple : a° + H,0 = Ha + OH 


[He][OH"] 
Leu = = 
[a] 
Multiplions Ka par Kb : 


(H,0* Ja] [Ha]OH"] _ ne ro 
Kg = © = (H,0* [OH ] = K 
a b [Ha] [a”] 3 Le 
Puisque K, est fixe : plus K, est grand, plus K, est petit. 
Plus K, est grand : plus l'équilibre est déplacé vers la droite, plus aH est 
fort : de ce fait, moins l'équilibre sera déplacé vers la gauche et plus la 
base conjuguée a” sera faible. Plus K, est grand, plus K, est petit. K, 
comme K;, définissent le couple. 
On peut n'utiliser que l'échelle de K, pour situer les protolytes. Autrement 
dit, si on veut écrire la basicité de a”, on peut écrire : 
a +H:0 — OH +aH 
a+ H:0* = Ha + H,0 
Mais attention, les constantes à considérer sont : dans le premier cas, le 
Ky, : dans le deuxième cas le K,, voire plus exactement 1/K,. 


C. Notion de pH 


La concentration en H,0* dans une solution est mesurable expérimenta- 
lement par le pH (p : potentiel, H : hydrogène [Soërensen, 1905]). 


Cette grandeur est par définition : pH=-log or = lag YH,0 [H:0°] 


Les valeurs expérimentales sont en effet influencées par la force ionique 
de la solution. Si on pose Ho = 1:pH=- log [H:0*]. 


Avantages : l'échelle lagarithmique de l'échelle pH permet de couvrir un 
vaste domaine de concentration. 

Les concentrations habituellement rencontrées en solution aqueuse vont de : 
[3041 = 1M (pH = 0,00) à [H:0%1= 107% M : donc [OH] = 1 M (pH = 14,00) 
si [H:0*] > 1 M, pH < 0,00 ; pour [H,0*] = 2 M, pH = - 0,30 

si [OH] > 1 M, c'est-à-dire [H:0°] < 107 M, pH > 14,00 


Inconvénients : à l'inverse, l'échelle logarithmique rend peu compte de 
petites variations qui peuvent toutefois parfois étre intéressantes à 
connaître. Ainsi une erreur sur le pH de 0,05 unité revient à multiplier ou 
diviser [H:0*] par 1,122, soit 12,2 % d'erreur sur la concentration en 
protons. Aussi il est recommandé d'exprimer le pH avec 2 unités après la 
virgule par exemple pH = 7,00. 

Enfin, en solution aqueuse, de même que l'on rend compte des cancen- 
trations en protons à l'aide d'une échelle de pH allant habituellement 
dans l'eau de 0 à 14, on rend compte de l'acidité et de la basicité des 
protolytes dans l'eau à l'aide d'une échelle de pK,. 


———————_——_—————_]_——]_————î— mm mm mm Île 
acides les plus forts acides les plus faibles 
pK, les plus petits PK, les plus grande 
pH = - log [H30*] ;: pOH = - log [OH] ; pH + pOH = pK, = 14,00 à 25 °C ; 
PKk,=-log8K, ; pK.=-log K,; pK, + pK,= pK, = 14,00 à 25 °C. 

Ces relations sont valables pour un couple donné. 


fl Chimie analytique 


Attention : bien définir le couple acide-base dont on parle, Un terme peut 
appartenir à deux couples différents (ex, : amphotères), 


+ Revenons à la constante d'acidité 
0*]la°] 
[Ha] 
mique. Il vient : 


log K, =log[H;0"]+log, 


K,= : exprimons cette égalité à l'aide de l'échelle logarith- 


[a] 
[Ha] 


soit log H,0*1= log K, +log KE I 


Soit pH=pK, +log Fa 


Cette relation n'est rien d'autre que l'écriture de Ka en coordonnées 
logarithmiques. 





Il. pH des solutions aqueuses 
des différents protolytes 


A. Protolytes acides 
1. Monoacide fort 
HA + H,0 — H,0* + A7 
Soit € sa concentration analytique en mol-L7! ; HA est totalement dissocié 
as las H:0° + OH = 2H,0 
Dans la solution existent donc les ions A7, H,0*, OH”, 


ss = [A] + [0H] 





. 10-14 
H° —— H30"] = C+ 
Le WL0S ose (H:0°) 
C+ Vc2 +410 7% 
ri 
Remarque — Si l'on néglige la dissociation de H;0, l'équation [H,0*] = 
[A°] + [0H] devient [H:0*] = [4°] ; 
[H:0*1 = [A] = C = pH = - log C 
Donc, selon le raisonnement mené : 
+ [H,0°] = [AT (raisonnement approximatif le plus souvent suffisant) ; 


[HOT - CIH30*1- 107 =0 [H,0]= 


C+vyciaa.1o + 
À 
Interrogeons-nous sur les conditions de validité de la relation simplifiée 
[H:0*] = C : pour que [H:0*] = C, il faut que 4:10"! soit br De 
devant CZ c'est-à-dire, en considérant 1 petit devant 100, que 4-10°! 

soit C = 2-10" M. 


- ou bien [H:0*] = (raisonnement rigoureux). 


La réaction acide-base A 


'E'oananient approximalif est done le plus souvent auffiagat Ale 
attention à l'utilisation d'approximation irréfléchie qui conduit à 
des erreurs impardonnables comme celle d'affirmer que le pH d'une 
solution de HCI 10% M est égal à 8,0. Ceci est bien sûr tout à fait impors- 
sible. Le pH ne peut en aucun cas être basique pour un acide ! 


Remarque - Pour un diacide fort : 

HA + 2 H,0 — 2 HjO* + A? 

€ mol-L!; [H:0*] = 2 [A*] + [0H] 

[A] = C ; si [OH”] est négligeable, 
[H:0*] = 2 C (pH = - log 2 < C, si 2 € = 2:1076 M). 


2. Monoacide faible Ha 
a. Monoacide faible Ha seul en solution 


O"Ila ] 
Ha+H,0 = H,0*+a7  K,= li 
1 3 L | [Ha] 
Espèces en solution : Ha, a”, H:0*, OH” 
Soit C la concentration analytique (mol-L7") en Ha : C = [Ha] + [a7] ; 
[H:0*] = [o°] + [OH] : avec dans l'eau [H:0*] [OH] = K,. 
x K K 

[a”] = (H3O] = —©— ; (Ha]=C-[H30]+ —— 

[H:0°] [H:0°] 


K 
H,0*]|[H,0*]- -*e 
[H:0°]| [3 l 0+) 





Ke 
[H30*] 
[HOT + K, [H:0*T7 — (Ke +CK,) [H30*1 — K,K, = 0 (1) 


C-[H0*] + 


» 1° approximation 
Les protons en solution [H:0*] proviennent uniquement de l'action de Ha 
sur l'eau. On néglige donc la dissociation ionique de l'eau 

[H:0°1=[a7; [Ha]=C-[a]=C-[H:0"] 


o'f 

Km OL H,0*]? + 0*]-CK,=0 2 

° C-(H0] [H,0*T + K, [H,0*] a (2) 
por fete +40 

On peut remarquer que (2) = (1} à condition que K,K, soit négligeable 

par rapport aux termes en [H:0*] et que K, (= 107!*) soit très petit devant 

CK,. 


b 2° approximation 


Si l'acide est peu dissocié (K, faible, Concentration suffisante), [a”] 
devient alors négligeable devant [Ha] et l'on peut écrire que : 
C= [Ho] 


K, = [HOT (H,0°P - cK, = 0 G) 


A Chimie analytique 


[H:0*]= JCK, = pH= 12 pK, - 4 log C 
















+ En résumé 


* raisonnement rigQureux : 

[HO + K, [H30%7F — (Ke + CK,) [H30*] — KKQ = 0 (1) 
« 1° approximation : dissociation de l'eau négligeable 

[H30%7 + K, [H30*] - CK, = 0 (2) 
+ 2° approximation : dissociation de l'eau et de l'acide négligeable 
[HOT - CK, = 0 (3) 


(2) est identique à (3) si Ka [H:0*] est négligeable devant [H:0*]? et 
devant CK, 

Pour négliger la dissociation de l'acide, il faut que : 

K, [H:0*] < [H:0*T, c'est-à-dire K,  [H:0*] 

et K, [H:0*] < CK,, c'est-à-dire [H30*] < C 

= K,<10721H:0*] et [H10*]=< 102€} K,<10%0C 





Remarque : peut être avez-vous appris à raisonner autour du coefficient 
de dissociation ? 
C, : concentration analytique en Ha ; « : coefficient de dissociation 


[Halea = Co - & Co [H,0*] = [a] = à CG; 


«°Ci 2 
ES) = TC : K (1 — 0} = «2? CG 


Si a est petit devant 1 (a < 107?) ; à = K/Co conclusion identique 
analogue à la précédente : (K,/C = 107%). 


Dans le pourcentage d'ionisation d'un monoacide faible, les deux 

termes K, et € sont importants et ont un rôle conjugué : 

* un acide est d'autant plus dissocié que K, est plus grand (acide d'autant 
plus fort) ; 

+*le même acide est d'autant plus dissocié que sa concentration est 
plus faible, 

À la limite, à dilution infinie, il est totalement dissocié et se comporte 

comme un protolyte fort. (cf généralités loi de dilution d'Oswald). 

On vient de voir comment Ha agit sur l'eau et manifeste son caractère 

acide, créant le pH de la solution, lorsqu'il est seul en solution aqueuse. 

Voyons maintenant comment le pH de la solution agit sur l'équilibre 

Ha/a”, 


b. Distribution des formes Ha et a lorsque le pH est imposé 


Si on agit sur le pH de la solution, l'équilibre Ha/a” se trouve modifié et 
tout pH imposé impose la proportion des deux formes a° et Ho. Il ne 
s'agit plus ici d'un problème de protolyte seul en solution ; on ne connaît 
pas obligatoirement la composition exacte de la solution. Toutefois 
obligatoirement : à 

CRE 

[H:0*] [Ho] 


Done, si [H:0*] est imposé par un réactif le rapport, [2°] se trouve fixé. 


[Ha] 
(al 


air 
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La réaction acide-base a 


Exemple : 
soit Ha de pKay,- = 4,50, mis en solution dans un tampon de PH = 5,00 
(pH maîtrisé). Quel est le pourcentage d'ionisation de Ha ? 
SL. À ; 
10-45 = 10 [a] . [a] _ 0405. Lo] 316: 


[Ha] [Ho] " [Ha] 
[Ha] = 0,316 [a]; [Hal + [0°] = 1,316 [0°] 
lue 
1,316 [a-] 


Le pourcentage d'ionisation est de 76 46, quelle que soit la concentra- 
tion analytique, puisque le pH est maîtrisé par le réactif. 


Problème : distribution des espèces en fonction du pH? 
= 1" 


exemple : dans quel domaine de pH la concentration [e°] est-elle 
négligeable devant celle de [Ha] ? 


- K 
fa] < 102 Ha) = LI < 102 = Ko 192 


[Hal] [H:0°] 
[H:0*] > 10"ŸKa = pH<pK,-2 milieu suffisamment acide 


+ 2° exemple : dans quel domaine de pH [Ha] est-il négligeable devant [e°] ? 


[Ha] << 1077 [eo] = PH > pK, +2 milieu suffisamment alcalin 


3. Mélanges d'acides 
a. Mélange d'acides forts 


Considérerons une solution contenant l'acide fort HA, et l'acide fort HA.. 
Soient C, et C,; leurs concentrations analytiques respectives exprimées en 
molarité : 


HA; + H30 — H30* + AT; HA, + H,0 — H30* + A5 


Hypothèse : les H:0° de la solution ne proviennent que de l'action des 
acides sur l'eau : 


[HO] = [AT + [457 (ph=- log (C; + c)) 


Remarque : si on prend en considération [H:Q*] provenant de l'eau 


"ne K 
[H30*] = [Aï] + [A3] + [OH] = €, + C, + —©— 
j à TT Ho) 


On montre, comme précédemment, puisqu'il s'agit d'acides forts, que la 
limite de concentration, pour pouvoir négliger la dissociation de l'eau est 
CmC+C0Q>2-106 M. 


b. Mélange d'acide fort et d'acide faible 


Considérerons une solution contenant l'acide fort HA et l'acide faible Ha 
Soient C- et © leurs concentrations analytiques respectives exprimées en 
molarité : 

HA Cemol-L! HA+HSO — H,0*+A C-= [Al 

Ha Cmol-L! Ha+H,0 # H,0*+a7  C= [Hole + [o°lea 


[H30° la” 


ee (Hal 


ñ Chimie analytique 


Les ions en solution sont : H4O*, A7, a7, OH” 
[H30°] = [AT + [a] + [OH] 
Hypothèse : on néglige la dissociation de l'eau : 
[H30*] = [AT + [a] = Ce+ [a]; [o]=[H:30"]- Ce; 
[Ha] = CG - [a°]= QG -[H30°T + CG 
(H;O* HO" -c, 


= : T O*] (K, — Cr) - C}= 
K; Ct-[H,0*]+C : (H:O*T* + [HOT (K, — Ce) - K, (Ci + Cr) = 0 


ER PE PRET 
por = Kat Ce + dk” + +2KaCr + 4K3Ci 


Dans la mesure où C- est de l'ordre de grandeur de C; et où K, < Cr, 
[H:0*] = Ce; Ho n'exprime pas son acidité (prévisible). 


c. Mélange d'acides faibles 


Considérerons une solution contenant l'acide faible Ha, et l'acide faible 
Ha. Soient C, et C; leurs concentrations analytiques respectives expri- 
mées en molarité : 
Ha; C, mol-L”! Ha, + H,0  #  H,0* +0; 
Ha; €,  mol-L° Ha; +H,30 #7  H:0*+a; 
Les espèces en solution sont : H,0°, a;, a3, Ha, Ha;, OH7 

[H30°1 = [ai] + [a3] + [0H] 


K 
us [Ha;] 
[Ha;] = C; - [a:] 


Sans approximation on obtient une équation en (H,0*)*, et en (H30*)f si 
on néglige la dissociation de l'eau. 


. _ [M0 Ile] . AU. or 
M Ge à PA mor, ! PT mor, 


CiK, CKs 
Re 
(H0*]+K [HjO'1+K,, 


Hypothèse : si les acides sont très faiblement dissaciés et si C;, = K,, et 
Ge Ka 


[H30°T = 


[Ha:]ea - C0 [Hazlea - Q 


k -[0'Ila]. K [H0*Ile) 
ä, G d; C; 
Cika C2Ka 
(HOT = + UE :  HO*T= L/Ks Ci +ka Cr 
[H,0°T [H,0°] ; 
Si un des deux termes est prépondérant, par exemple si K,,C, # K,,C., 
alors : 
[H:0*]= JK, © : le pH est imposé par Ha;. 
* Si les concentrations C, et C, sont voisines, il faudra que les deux K, soient 
suffisamment différents pour que l'un des deux acides impose son pH. 


nm a créé por Ho) 
entraîne un recul 
d'iomsaton de Ha; et 
rÉgraquement 
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La réaction acide-base à 


- Si les K, sont voisins, à l'inverse, il faudra que les concentrations soient 
suffisamment différentes pour que un seul impose le pH. 


Exemple : 


Ka K;_C 
C=G; K1= 190 : Kaz & Kai KO og 


K,1C, est négligeable devant K,,C ; [H:0*] = Ka, C2 


B. Protolytes basiques 


1. Monobase forte 
Considérons une solution contenant une monobase forte 6 dont la 
concentration analytique est égale à € mol-L°!, 

B+H,0 — BH* + OH” 


10 La 


[BH*]=C; [OH ]=[BH*]+[H:0*]: [0H]=C+ ae 





| 2 tai 
[OH - CJOH]-K.=0: [OH ]= SEE 
Si la concentration C est suffisante, 
(C = 2:10 M) [OH] = [BH*] + [t@*) = [BH] =C 
D'où [OH] =C > pOH=- log C = pH= 14 + log C 


2. Monobase faible seule en solution 


Considérons une solution contenant une monobase faible b dont la 
concentration analytique est égale à C mol-L°. 


_ [H°][0H"] 
_. 
C= [b] + [bH*] [H30*]+ [bH*] = [0H] 
Exprimons H:0* ou OH” en fonction des paramètres C, K}, K, 
: Ke _. _ DH°NOHT , = K 
[bH*] = [0H] - (oH] : K SRE HE. [b] = € - [OH] + [OH] 
[OH + [OHT2K, — (Ke — CK,) [OH] — KeKy = 0 (1) 


On obtient une équation semblable en OH et K, à celle obtenue pour un 
acide en H:0° et K,. On fera donc les mêmes hypothèses : 


* dissociation de l'eau négligeable : [H:0*] négligeable : 
[OH-F 

C-[0H°] 

[OH + K, [OH] - CK, = 0 (2) 
EE 

—K4, + VK£ +4CK4 

7 2 
« dissociation de la base négligeable [b] — C 


b+H,0 = bH* + OH ky, 


(H‘]=[0H]; b=C-(bH']=C-[0H 1: K, = 


[OH] = 


17 
KE ; joie KE : (OHT- cm0 @ 


à Chimie analytique 


Si on compare (2) et (3) comme nous l'avons fait pour les acides faibles : 
(2)= (3) si K, [OH] < [OH] et sik, [OH] < CK, 
= Ki € [OH] et [OH] <C: K<C: K<10C 
Donc, si on peut négliger les dissociations de l'eau et de la base : 
[oH1= JKC  pOH='Z pK — 14 log C 
pPH=14-pOH = ph=7 +12 pK, +/!£ log C 


3. pH de mélanges de bases 


a. Mélange de bases fortes 


Soit deux bases fortes B, et B, de concentrations analytiques respectives 
C, et Ce 
B, + H20 — OH + B,H* [B.H']= C, 
B; + H,0 —+ OH + B;H* [B:H*] = C3 


[OH] = [B,H*] + [B:H*] + [H:0*]. Comme dans le cas envisagé pour le 
mélange d'acides forts, si C = C, + C, > 2:10 M, alors [H:0*] est négli- 
geable devant [B,H*] + [B,H*] et [0H] = C, +C.. 


b. Mélange de base faible et de base forte 


Considérerons une solution contenant une base forte B et une base faible b 
dont les concentrations analytiques respectives sont C- et Ci. 

B+H,0 — OH + EH! 

b+H,0 = OH + bH° 
La démonstration est identique à celle que nous avons faite dans le cas 
du mélange acide fort et acide faible ; la base forte entraîne un recul de 
dissociation de la base faible. 
Dans la mesure où C- est de l'ordre de grandeur de CG et où K, < G, 
[OH*] = Ce ; b n'exprime pas sa basicité (prévisible). 


€. pH des solutions de sels 


Rappelons qu'un sel est le produit de la réaction entre un acide et une 
base en quantité équivalente. 
L'exemple classique est : 
HCI + NaOH — MaCl + H;0, 

Mais de façon générale :  b + Ha — (bH, a) 
Un tel sel est un électrolyte fort bH* ; a° en solution aqueuse se dissocie 
dès sa dissolution en bH* et a ; si l'eau réagit sur le sel, il y à hydrolyse 
du sel. 
L'hydrolyse du sel est la réaction de chacune des formes nées à la dissolu- 
tion avec l'eau. 

BH* + H,0 = b + H,0" 

a + H,0 = Ha + OH 
donc, globalement : 
bHŸ + 07 + H,0 = b + Ha + H307 + OH 
K 


[bI{Ha] 


K, = constante d'hydrolyse = 
L [bH*}[a”] 


CMD La phopeope 50e mNorreée ef Le CHÈRE 


La réaction acide-base 2 


+ Le comportement, en solution aqueuse est fonction du type de sel. 


1. Sel d'acide fort (HA) et de base forte (B} : (BH*,A°) 
BH*, A7 — BH* + A7 {électrolyte fort) 
BH* + H,0 — BH* + H,0 
acide de force nulle car acide conjugué d'une base forte 
A7 + H,0 — A° + H,0 
base de force nulle car base conjuguée d'un acide fort 
[BH*]=[A 7]; [H:0*]=[0H] pH= 700 
Exemples : 
NaCI, KCI LiCI, NaNO:, KNO, Li NO3, NaCIO,.… ; BaCE, ; CaCl.… 


2. Sel d'acide faible (Ha) et de base forte (B) : (EH*, a°) 

(EHta"} — BH* +47 {électrolyte fort) 
BH*, acide conjugué de la base B forte est un acide de force nulle ; a7, 
base conjuguée de l'acide faible Ha est une base faible : 


97 + H:0 = Ha + OH; K} rm 


»Le pH d'une solution de sel d'acide faible et de base forte est celui 
d'une base faible. 


Exemples : 
Sels de Na*, K* des acides organiques : CH;CGO", Na*, RCOO!, K*... 
3. Sel d'acide fort (HA) et de base faible (b) : (bH*, A7) 
(H*AT) — bH* + A7 (électrolyte fort) 


A7, base conjuguée de l'acide fort HA est une base de force nulle ; bH*, 
acide conjugué de la base faible b est un acide faible. 


O*][b 
bH* + 4,0 = b+H0*; k, = F0 IP) . TE 


+Le pH d'une solution de sel d'acide fort et de base faible est celui 





d'un acide faible. 


Exemples : 
Halogénure CF, Br, d'amines : NH, CI: RNHY, X7 


4. Sel d'acide faible (Ha) et de base faible {b) : (bH*, a) 
(BH 47} — BH + 7 (électrolyte fort) 
a”, base conjuguée de l'acide faible Ha, est une base faible : bH*, acide 
conjugué de la base faible b, est un acide faible. 
Réaction d'hydrolyse : bHŸ+1H,0 = b + H,0* 
Ka bybtés 
et a +H,0 = Ho + OH 


ÉbHase- 


h Chimie analytique 


Les espèces en solution sont : b, bH*, «7, Ha, H:0°, OH, 
Soit C la concentration analytique du sel en mole-l°", 


C=I+ HT; C=lo]+ (Hal: Kane = OL: 


__ [He][OH] 
K -= Laden 
bHaja [a | | 


[bH°] + [H,O°T = [OH] + [a] 
Si on ne fait aucune hypothèse simplificatrice, on obtient une équation en 
(HOT. 
Cependant on peut admettre que, dans le cas d'un mélange d'acide et de 
base faible, le pH ne peut être dans les domaines extrêmes. Par consé- 
quent, [H:0°] et [OH°] peuvent probablement être considérés négligea- 
bles devant [bH*] et [e°]. 
Alors, [bH*] = [o°], et comme [b] + [bH*]= [a°] + [Hal], [b] = [Hal 


H,0°][b] [H,0*][e” 
Alors, K, bibi * KaHaa- — Le D -n = [H:0*]* 
Donc [HOT = Ks bybne * Kahaya- ++ PH = 1/2 PKa bone + /2 PKa naja- 
Le pH est indépendant de la concentration. 


D. pH d'un mélange d'acide et de base conjuguée 
(l'un ou l'autre étant apporté par un sel) 


Ce mélange peut être : 

- soit un mélange de type Ha/a” (mélange d'un acide faible Ha et d'un sel 
d'acide faible et base forte [a° Na par exemplel} ; 

- soit un mélange de type b/bH* (mélange d'une base faible b et d'un sel 
de base faible et d'acide [bH* X° par exemplel)]. 


1. Mélange de type Ha/a” 


Saient € et C' les concentrations analytiques respectives de Ha et de a7 
Na* en mole-L!. 
Ha +H,0 = o° + H:0° 
Ka 


On peut concevoir le mélange de la façon suivante : 

-soit Ha seul en solution, Ha est dissocié en fonction de K, et de € 
L'addition de 9° Na* entraîne un recul de dissociation de Ha ; 

«soit a7 Na* seul en solution. a exprime sa basicité. L'addition de Ha 
entraine un recul d'hydrolyse de a. 


» Selon les valeurs de K,, K,, Cet €, ces reculs peuvent être tels que les 
concentrations à l'équilibre en Ha d'une part, en 9° d'autre part, soient 


égales aux concentrations analytiques mais ce n'est pas obligataire. Si 
c'est le cas, on parle de recul total d'équilibre. 





[Ha] +[a]=C+C: INatl=C: [H:0*1+ [Nat] = Lo] + [0H]: 
Lo] = [H:0%] + C': [Hal=C + € - ([H407] + € - OH 1) : 
[Ho] = € = [H30°] + [OH]. 

K_= [H:0" ][a°] 

* [Ha] 


M MEME EG dre chine 
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La réaction acide-base a 


Sion ne fait aucune hypothèse simplificatrice, on obtient une équation en 
(HO. 

Cependant on peut admettre que, comme dans le cas précédent, puisque 
l'on a un mélange acide et base et que, de plus ici, ces deux protolytes 
appartiennent au même couple : 

[H:0"] est négligeable devant [Na*] et [OH] est négligeable devant [a]. 
Donc [H,0*] + [Na*] = [o°] + [OH] devient [Na*] = [0°]. 

Dans ce cas, les concentrations à l'équilibre sont égales aux concentra- 
tions analytiques. 


» Le recul total d'équilibre n'est pas autre chose que le corollaire de 


[H30°] négligeable devant [Na*] et [OH] négligeable devant [a]. 





Alors [a], = C'; [Hale = € 


LS RTS OR ER Cr LE Del 
er rer 

seul le recul total d'équilibre où [a]. — C' et [Ha], - € permet d'écrire 

que {e°]/ÎHa] = C'/C Selon le domaine de pH, ou “bien [H:0*] ou bien 

[OH] pourra être négligeable. On pourra situer la zone de pH: par 

exemple : zone acide ; on néglige [OH]. 

Pour situer le pH, on utilisera les approximations : [H:0*] et [O0H°] 

négligeables : 

* pour situer : inexact, mais permet la prévision ; 

* approximations acceptables si les concentrations sont « suffisantes ». 


[1 


Donc K,= 


1*" exemple : 
= 10 (K,:107) 
— Concentration analytique de Ha = C= 5.10 M 
- Concentration analytique de a7Na* = C = 3.107 M 
Situons approximatvement le PH : 


10 = [Hs 
[OH] est négligeable. 
[H30*] + [Na*] = [o°] + [OH] devient [a°] = [H:0*] + C': 
[Ha] = € - [H:0*]. 


IH0*1[IH:0"1+ | 7 (H0"][H0"1+3.10 | | 


a. r ä F 


C-[H:0*] 5.103 -[H:0"] 
[H:10*]=1,65-10 M pH=478 [Hal -C. 


Dans ce cas effectivement, le recul d'équilibre est «totaln (c'était 
prévisible : si Ha était seul en solution à C = 5-107* M, compte tenu de 
son K,, on pourrait négliger sa dissociation, à plus forte raison en pré- 
sence de a7Na*}. 


2° exemple : 
K, = 107% (K, relativement élevé) 


- Concentration analytique de Ha = C=5:10 M 
- Concentration analytique de a-Na*= C'= 3.107 M 





= [H:0*]= 1,67. 10" M. 


à Chimie analytique 


Situons approximativement le pH : 


La 


1072 = [H Lu ———— = [H30*]=5,27-10 M 


[H:0*] n'est pas Use devant [Na*] ; on peut prévoir, compte 
tenu du pK,, que le pH se situera en zone acide ; [OH7] est négligeable. 
[H30*] + [Na*]= (ol: [Na*]=3-10" M; [Ha] +{o]=8-10 M 
(H:0*]|[H;0*1+3:107 ji 

5.10 -[H:0*] 
[a”Tea = 435-107 M (concentration initiale : 3. 107* M) 
[Haleg = 5: 1077 = 1,95-107% = 3,05-10 M 

(concentration initiale : 5 - 107 M) 


Le recul d'équilibre est loin d'être total, Mais il y a bien recul d'équilibre. 
En effet, si on compare cette situation d'équilibre à celle d'une solution 
de Ha seul : 

— si Ha était seul en solution dans de l'eau pure € =5-107* M, 
K,=107%, La concentration en protons [H30*] =2,7-10 M et 
[Ho]. = 23-107 M; 

- la situation d'équilibre décrite ci-dessus montre que, en présence de 
3.107 M de a” Na”, [Ha], = 3,05-107* M, [Holeguné > (Ha]ea (seuñy 
il y a bien recul de dissociation de Ha dans le m linge, mas Ha 
est encore dissocié de façon importante. 

S'il ne se dissociait pas, [Ha]. serait = 5.107 M; il faudrait apporter 

une plus grande quantité de a”Na* (cf exercice 12, série 1, p. 57). 

3° exemple : 

K,= 10711 (K, relativement grand = 105) 

- Concentration analytique en Ha = 5-107* M 

- Concentration analytique en a7Na* = 3.107 M, [Na*] = C'= 3.107 M 

[H:0*] + [Na*] = [a°] + [OH°] ; le pH se situera en zone alcaline : on ne 

peut négliger [OH], par contre on négligera [H:0*]. 

[Na*] = [0°] + [OH]; f[a]=C-[0H]; [Ha] = C+ [0H] 

10-14 [3107 -[0H"]]| | 

(OH) 15.107 +[0H-] 

[OH] = 4,64-107 M; [H:0*]= 107067 M 

[lo] = 3:10 -0,464.10 = 254.10 M; [Ha] =5,46:10" M 

Il 'y a bien recul d'hydrolyse de à. 

En effet si 7 est seul en solution : C'= 3-10 M :K, = 10717 (Ki = 10%): 

[0H]= 1,30-10 M; [a°]= 1,70-10 M; 

[e” leg en présence de Ha > [a°]., en absence de Ha. Le recul d'équili- 

bre n'est pas total. 


1072 = 





: [H30*1=1,95-10 M; pH = 2,71, 


1o "1 — 





2. Mélange de type b/bH* 


Le raisonnement à mener pour ce type de mélange est analogue au 
mélange précédent : concentration analytique de b = € ; concentration 


analytique de bH*, X7 = C0. 


CASE, La photasesr non autonube ei or cb. 


La réaction acide-base F 


+ en + , -s + b ï 
DH" + 4,0 = b+H:0"; K,=[H:0] BH ‘ 
avec [b]+[bHf]=C+c; K]=C; [H30°1 + [bH*]= [D] + [0H]. 
Si on admet que [H:0*] et [OH”] sont négligeables devant les autres 
espèces en solution, le recul d'équilibre peut étre considéré comme total : 
[He = C'i (bleg= Ci: K=[H:0*] CC 


[bH*JIOH:] 
EJIH,0] 


Constante = 


Ill. Neutralisation 


La réaction de neutralisation est utilisée comme réaction de titrage pour 
le dosage : 

« d'un acide à l'aide d'une base (Réactif titrant) ; 

- d'une base à l'aide d'un acide (Réactif titrant). 

Les réactifs titrants les plus habituellement utilisés sont des protolytes forts. 
Réaction de neutralisation : 

un acide : Ha + H:0 sa a” + H:0* 


on ajoute une base : b+H,0 = bH* + OH 
Kba 


[H20P na 
[H;0° [0H] 
(a”, bH*) est le sel, produit de la réaction Ha + b — sel + eau 
La formation de H,0 est une réaction totale, immédiate, ce qui n'exclut 
pas que le produit ionique de l'eau soit impératvement respecté 
[H30*] [OH] = 10714 
A. Neutralisation d'un acide fort HA par une base forte B 
“HA+H,0  — HO +A 
Si CA est la concentration analytique en HA en mol:L°! et VW, le volume 
introduit en mL, la quantité de protons H,0* apportée est égale à 
CaVa mmol 
-B+H:0 — BHf+0H7; Cmol-L; MgmL 
La quantité de OH apportée est égale à CM mmol. 
H30" + OH — 2 H,0 : la réaction de neutralisation est totale. 
Pour calculer le pH, il faut s'interroger sur : 
- la nature des ions en excès H:0* ou OH ; 
+ la quantité et le volume total de la solution de mélange. 
On exprimera donc [H:0*] ou [OH]. 
Exemple : 
On mélange 50 mL de solution de HNO, 0,036 M avec 25 mL de solu- 
tion de KOH 0,042 M, quel est le pH ? 
HNO3 + H:0 — HO + NOz ; quantité de H,0* apportée : 
500,036 = 1,8 mmol. 
KOH +H,0 — K*+ OH; quantité de OH apportée : 
250,042 = 1,05 mmol. 
Quantité de H:0* neutralisée par OH = 1,05 mmol. ; 
quantité de H:0* restante = 0,75 mmol. 
Volume du mélange 75 mL = [H:0*] = 0,01 M = pH = 2,00 ; 


H:0* + OH = 2H,0 avec K = 


h Chimie analytique 


B. Neutralisation d'un acide faible Ha par une base forte B 


Neutralisation d'un monoacide faible par une base forte : 
Ha + 4,0 = a° + H:0* 
B+4H4:0 — BH° + OH 
Soient x mL et y mL, les volumes introduits respectivement de Ha et de B. 
Soient Ca et Cb les concentrations analytiques de Ha et de B. 
X mL de Ha de molarité Ca — x Ca mmol, de H,0* 
Y mL B de molarité Co —, y C mmol. de OH 


Trois cas sont possibles : 

+ x Ca =y C (point d'équivalence) ; le sel peut étre considéré comme 
seul en solution. BH, acide conjugué d'une base forte est de force nulle 
a + H,0 = Ha + OH c 
Le pH est celui d'une solution de base faible de concentration Y + 

-x Ca y CG (excès de Ha) ; l'excès de Ha = x Ca —- y C. 
Quantité de a BH° formée = y Ca. 





x Ca-vy Ca 


Le pH est celui d'un mélange de Ho à la concentration C,,, = ee 


et de a7, BH° de Cons = 1e il y a recul d'équilibre, est-il total ? 


x Ca<y CG (excès de B);le mélange est celui d'une base forte (l'excès 
de B} avec la base faible a°, BHY, 


Exemple 1 : 

Quel est le pH du mélange de 50 mL de Ha 1,50-107% M + 25 mL de 

NaOH 1,50- 1072 M ? pK, uaya- = 5,00. 

— quantité initiale de Ha : 50-1,50- 107? = 0,75 mmol. ; 

- quantité de OH = 25:1,50:10 7 = 0,375 mmol. ; 

- quantité de a7, Na* formée = 0,375 mmal ; 

- quantité de Ha restante = 0,375 mmol Le volume V est de 75 mL. 

Le problème est celui du pH d'une solution 5-107ŸM en Ha et 

5-10" M en a”, Na* dont le PK, noro- = 5,00 (cf. p. 29). 

Dans l'hypothèse où [H:0*] et [OH°] sont négligeables, [a°] = [Ho] ; 

[H30*] = 10° M ; 

pH = pK, = 5,00 ; [Na*]=5-107 M ([H,0*] est bien négligeable). 

Exemple 2 : 

Quel est le pH du mélange de 50 mL de Ha 1,50-107Ÿ M + 25 mL de 

NaOH 1,50-1077M?K, hojo- = 2123. 

- quantité initiale de Ho = 0,75 mmol. ; quantité de OH = 0,375 mmol ; 

- quantité de 97, Na* formée = 0,375 mmaol. ; quantité de Ha restante 
= 0,375 mmol ; V= 75 mL. 

Le problème est celui du pH d'une solution 5-10" M en Ha et 

5-107* M en a, Na* dont le pK, a = 2.23 (cf p. 30). 

Attention : ici, compte tenu du pK,, l'hypothèse [H:0°] et [OH] négli- 

geables est plus qu'audacieuse. [H40*] serait alors égal à 5,89:10°* M ; 

or [Na*] = 5.107 M, [H:0*] n'est en aucun cas négligeable devant 

510 M. 

On peut en revanche affirmer que le PH 5e situera en zone acide, [OH] 

est bien négligeable. 

[H:0*] + [Na*] = [07] : [H3OŸ] + 5:10 = fo°] : [Ha] + fa] = 107? M 





La réaction acide-base à 


[Ha] = 1072 - 5.10" - [H,0*] = 5-10"? - [H,0*] 


107225 - [H0*1(H,01+5:107) : [H:0*]=224 105 M. 

5.107 -[H,0*] | | 
PH = 2,65 (et non 2,23 que l'on trouve si on fait l'hypothèse fausse que 
[H:0*] et [0H°] sont négligeables). 


C. Courbes de neutralisation (courbes de titrage) 


Pour décrire la courbe de titrage d'un acide par une base ou d'une base 
par un acide, on démontre la relation liant le pH et la variable x : pH = f(x) 
lors de l'addition du réactif titrant, la variable x pouvant être soit : 
* le volume de réactif antagoniste (titrant) utilisé x mL ; 
* le rapport de la quantité d'antagoniste apportée à la quantité initiale de 
composé à doser : 
x = Quantité antagoniste (titrant) 
quantité initiale de composé à doser 
Au point d'équivalence, c'est-à-dire à la fin du dosage, le rapport quantité 
titrant/quantité à doser est impérativement défini par la réaction chimique : 
A = composé à doser, B = antagoniste (réactif titrant) : 
* pour une réaction de type À +B — C; x= 1 au point d'équivalence ; 
* pour une réaction de type À + 28 D; x= 2 au point d'équivalence ; 
- pour une réaction de type 2 À + B — X; x = 0,5 au point d'équivalence. 
Le point d'équivalence est défini par la réaction chimique mise en jeu 
dans le titrage. En fonction du type de réaction chimique mise en jeu, le 
point d'équivalence pourra être obtenu pour différentes valeurs de x. 
La réaction chimique est définie par : 
- les réactifs mis en jeu ; 
+ et par la visualisation choisie pour la fin de réaction. 
En protométrie, la visualisation repose sur : 
- soit le changement de couleur (virage) d'un indicateur coloré ; 
- soit l'enregistrement du pH mesuré à l'aide d'une électrode de verre. 
Pour un monoacide ou une monobase, une seule réaction chimique est 
possible. Mais le choix de l'indicateur coloré est fondamental pour un 
dosage correct. 
Un indicateur coloré est un composé organique ayant des propriétés 
acido-basiques dont les formes acide, d'une part, et basique, d'autre part, 
sont de couleurs différentes. 
Le changement de couleur est lié au changement de structure lors de la 
protonation ou lors de l'ionisation. 
Indicateur acide-base : À sous forme acide, B sous forme basique, À et E 
constituent le couple acide-base de pK, 4 : ; : 
-si À est bleu : la solution est vue bleue pour pH = pK, 4-1 | À = . le 


* si B est violet : la solution est vue violette pour PH = pK, a+ 1 | n 510 |. 
+ Le changement de couleur de l'indicateur, appelé « zone d'indication » 
ou « zone de virage », se situe, en théorie, dans une zone de PH allant 
de PK; ind — 1 à PKaina + 1, où de pK, 4 + 1 à PK, 4.4 — 1. En pratique, 
on prend plutôt pK, ;,4 + 0,8. 

Les H* intervenant dans leur structure, les indicateurs colorés doivent être 
utilisés en faible quantité afin de ne pas fausser le résultat du dosage. 


: Chimie analytique 


Le choix de l'indicateur repose sur : 

* la valeur du PH au point d'équivalence de la titration ; 

- et la variation de pH autour du point d'équivalence. 

Pour toute réaction de titration, il faudra donc : 

* connaître la variation ApH entre — 1 % et + 1 % autour du pH du point 
d'équivalence ; 

* choisir l'indicateur adéquat en fonction de la valeur de son pK, et de sa 
zone de changement de couleur dite « zone d'indication » ou « zone de 
virage ». 

Pour choisir un indicateur, il faudrait en théorie que son pK, ;,4 soit égal 

au pH au point d'équivalence. En pratique, il suffit que les deux unités de 

PH correspondant à pK, 4 + 1 appartiennent au domaine du pH de la 

solution entre — 1 9% et + 1 % du point équivalent (PE.). 


» Description des courbes 

Dans la réalité, il n'y a pas une relation à établir pour décrire une 

courbe mais plusieurs relations. Par exemple : 

« pH initial ; 

+ pH = f(x) avant le point d'équivalence ; 

- pH au point d'équivalence ; 

° pH = gx} après le point d'équivalence ; 

-variation de pH autour du point d'équivalence (par exemple entre 
= 1 et + 1 VW). 





1. Courbe de neutralisation monoacide fort HA 
par une monobase forte B 


x mL de Solution 
de molarité H 


2 mL de HA 
de molarité t 





À tout x mL de solution de B correspond une quantité de xb mmol. de 
OH. 
HA ayant une molarité t libère t mol. de H,0* par litre. 
.xX=0 pH=-logt 
* au point équivalence x = x, 
quantité base = quantité acide = x,b=2tex, = 
PH = 7,00. 


# 
b 
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La réaction acide-base à 


-x<x, avant le point d'équivalence 
Il reste zt - x b mmol. de H,0* dans un volume de (z + x) mL 
zt-xb Z+x 
H  —— 
DE Z+x zt - xb 
«xx, aprés le point d'équivalence 
Le nombre de OH en excès est égal à xb - rt mmol. dans un volume de 
{2 + x mL. 


roH= XP &, bH= 14 + log 
ITX 


= pH = log 








xb—2t 
L+Xx 


» Étude de la variation de pH entre - 1 9 et + 1 % 
du point d'équivalence 


+ à — 1 % : il reste en solution 1/100 de la quantité à doser de H;0*, 


soit & mmol. 


Le volume est de — (2 + x) ML=z + À 
zt bt 


[H50*1= 1002 PE ” 100.+D 


a+1%: quantité de OH introduite en excès = 1/100 de la quantité 
nécessaire pour obtenir le point d'équivalence ë 


bt 


Le volume est de — (2 + x,) mL ES A ph? 


2. Courbe de neutralisation d'un monoacide faible Ha 
par une base forte B 


< mL de soution B 
de molarité E 


£ mL de Ha 
de molarité C 





À tout x mL de base forte introduite correspond une quantité xb mmol. de OH, 
°x=0 si C>10*Ka; 
[H:0°] = JC , sinon [H:0*] = 


2 
-K, +4K3" +4CK, 
2 


* au point d'équivalence x = x, : il est obtenu quand zt = x4b ;x, = ns : on 
est en présence du sel d'acide faible et de base forte uniquement. Le pH 


| 


h Chimie analytique 


est celui de la base faible (9°, 8H") de concentration C' liée à la concentra- 





tion initiale € de l'acide de façon telle que C'=C 
T+x 
Û 


_ _K + KZ + 4CK, 
SC = 10* Kb: [GH°] = YKbC' sinon [OH] La DR où Del 3 s 


pH initial et pH au point d'équivalence sont calculés de façon rigoureuse : 


* avant le paint d'équivalence x < xy 
pH = f(x) : on est en présence d'un mélange Ha + a°, BH* 
- quantité base introduite = xb meq (mmol.) de OH, 
- quantité Ha transformé en a°, BH° = xb mmol. 
— quantité de Ha restant zC - xb mmol. ; 

xb 
b 
pH = + [a rer + ue 
Er + ï 

Rapport des concentrations = rapport des quantités, Le volume V est le 
même dans les deux cas (il s'agit de la même solution). 
À demi-neutralisation x = _. : XD = = 
Si K, comme K, ne sont ni trop grands ni trop petits, on a recul complet 
d'équilibre et pH = pK,. 
PH à demi-neutralisation n'est égal à pK, que si le recul d'équilibre est 
complet : (pH = pK, si (o°]Jeg = [Ha]eg) 

* après le point d'équivalence x > x4 : on est en présence d'un mélange 
base faible a°, BH* + base forte BH* + OH. 
Pour décrire l'ensemble du domaine, on considère que la base forte 
impose son pH. 





[OH°] en excès = DE es ph= 14 + log _ 
X+2 +2 


+ Étude du pH autour du point t d'équivalence 
- à — 1 % : hypothèse d'un recul total d'équilibre (hypothèse suffisante ici) : 





quantité Ha restant a : quantité a” Na* formée = 
99 zC 
pPH=pK,+log 09 ; pH=pK,+2 | 
100 | 


| “à + 1 % : quantité de OH introduite en excès — _ 
| 
| Mélange a° Na + OH”. On suppose que la base forte impose son pH. | 


1C 
: C 
oH= 100 ;:x= 7; 
Z+Xp be. b 
. zC Cb Cb 
He nm ——— H= 12 + | — — 
[ei 100 (+) — 100 (+0) P TE Bic | 
SET 
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La réaction acide-base à 


Allure de la courbe de neutralisation : 


L'allure des courbes. de 
neutralisation est fonction : 

« de la concentration en acide 
(at en base) mise 

en présence l'une de l'autre 

« du pK, du couple 


D. Neutralisation d'un mélange d'acides 


Pour que l'on puisse prétendre titrer séparément les deux acides He, et 
Ha, présents dans une même solution, il faut que l'on puisse avoir simul- 
tañnément neutralisé Ha, sans avoir commencé à neutraliser l'acide Ha. Il 
faut qu'il existe un domaine de pH où ces deux situations soient possi- 
bles. 

En pratique, on considèrers que l'on peut titrer séparément les deux 
acides si Ha, peut être neutralisé à plus de 99 % tandis que Ha; l'est à 
moins de 1 %o. 

Soit: Ha, de C, mol-L°! et de K,, et Ha, de C; mol-L°! et de K,; 


À quelle condition les titrages seront-ils séparés ? 
Soit Ha, le 1% acide à être neutralisé : on veut que simultanément Ha, 





soit neutralisé à plus de 99 % ;: donc Em] 
[Ha] 
a; |] | 
Et Ha, est neutralisé à moins de 1 %0, donc [ EL EE — , 
: [Ha;] 99 


[a] __K, 











Comme -— la concentration en (H:0*) doit donc être telle 
que : (Ha] (HOT 
” RUE 
[H30*] [H:O°] 39 


Ks, 
99-K,3 < [H:0*] < a. 10% < Re: Kay = 10 K, 


L'hypothèse était Ha, : le premier acide ne = l'acide le plus fort 
est neutralisé le premier. 

Si c'était l'inverse, cela voudrait dire que le sel de l'acide le plus faible se 
trouverait en présence d'un acide plus fort et, dans ce cas, que se passe- 
rait-il ? 


E. Déplacement d'un acide de ses sels 


95, Na* + Ha, = a5, NaŸ + Ha, 
03 + Ho, = à + Ho; 


A Chimie analytique 


= [ar] Ha; K æ Ko 
[as la [Hal K3, 


= + = 4 + 
43, Na” + Ha, mi Na” + Ha, 


La réaction peut être totale si ni = 99 et si me > 99, 
ss az 


Comme K = ei . L la réaction peut être totale si K = 10° (99). 
Dr] 


Or K= … > 10%, On retrouve bien sûr la même conclusion que 
2 
précédemment : K,1 > 10% Ka. 


FE. Neutralisation d'un acide faible Ha par une base faible b 
Ha +b = a +bH* 


_ [a NbH"] _ KHa/a” 
[Ha]lb]  K,bH* /b 
Im] [bH*] 
Réaction totale si Hal] = 99 et simultanément bi > 99. 
_Ka__le]. [bH°] _[#0"] 
H,0] IHal' I K, 


K Te —: 2 <10 
"POLR SS a2 <(H0< Te K, 
99 


K 
Réaction totale si K > 10%, soit si — >10 pK-pK>4 
8; 


Acides de plus en plus faibles 


Bases conjuguées de plus en plus fortes 





Acides forts Acides très faibles 
sempu PK 8 uées de pl faible En UE RESTES 
très faibles asés CONjuQ de plus en AUS g 


» : oo 
Acides de plus en plus forts 








Tout acide réagit sur toute base des couples situés à droite de façon d'autant 
plus quantitative que l'écart entre les deux couples est plus grand. C'est bien 
la même condition que l'on avait par la titration des acides séparés. 

a; + Ho, (+ fort) donne une réaction totale — a7 + Ha; si K,, > 10° K,3 

a; est transformé en Ha; : on dit que Ha, est déplacé de ses sels. Toutes 
ces réactions sont instantanées. 
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La réaction acide-base a 


IV. Solutions tampons 


En observant la courbe de neutralisation d'un acide faible par une base 
forte ou d'une base faible par un acide fort, on voit que, lorsque l'on est 
en présence d'un mélange acide et base conjugués du même couple (où 
l'un des deux est apporté par un sel}, c'est-à-dire entre le début de la 
neutralisation et le point d'équivalence et plus particulièrement dans le 
domaine de pH compris entre pK, - 1 et pK, + 1, le pH varie peu : ceci est 
dû au fait que acide et base appartiennent au même couple. Ces solu- 
tions constituent des solutions tampons qui se définissent comme des 
solutions dont : 

« le pH varie peu lors de l'addition de H,0* ou OH ; 

« le pH ne varie pas par dilution. 


À. Propriétés des solutions tampons 


1. Influence de la dilution 


Situons-nous dans le cas le plus fréquent où les concentrations à l'équi- 
libre sont assimilables aux concentrations analytiques. 

Soient € la concentration analytique de a et C' la concentration analy- 
tique de Ha. 


pH= pK, + log < 
Si on dilue la solution, au 1/5 par exemple, la solution, les concentra- 
tions analytiques deviennent: en a C, = = en HaC, = 2: 
a Ci 
= —. Le pH reste donc constant. 
& € 


2. Influence de l'addition d'ions H:0° 


Soit par exemple une solution équimolaire 0,10 M en acide éthanoïque 
AcOH et 0,10 M en éthanoate de sodium AcOT, Naï. La solution étant 
relativement concentrée et le K, relativement faible, les concentrations en 
solution peuvent être considérées comme égales aux concentrations 
analytiques. Donc, [AcO"] = [AcOH] = 0,10 M = pH = pK, = 4,75. 
Si on ajoute 0,01 mal. de H:0° à un litre de la solution : 0,01 mol. de AcO” 
est transformée en 0,01 mol. de AcOH, les concentrations deviennent : 
[AcO"] = 0,1 — 0,01 = 0,09 M et [AcOH] = 0,1 + 0,01 = 0,11 M. 
0,09 _ 

PH = 4,75 + log 0.11 4,66 
La variation de pH est de 0,09 unité. Cette variation est très faible compa- 
rativement à celle que nous aurions obtenue si nous avions ajouté à un 
litre d'eau pure 0,01 mol. de [H:0*]. En effet le pH serait passé de 7,00 à 
pH = 2,00, donc nous aurions eu une variation de pH de 5 unités. 


3, Influence de l'addition d'ions OH 


Si on ajoute cette fois 0,01 mol. de Na* OH” à un litre de la solution, 
0,01 mol. de ACOH se transforme en 0,01 mol. de AcOT Na°. K, et C sont 


tels que Cona = Céquilibre- 


| 
| Chimie analytique 


= 


[AcOT=0.11M: [AcOH]=009M; pH=4,75 + log a = 4,84 
La variation de pH est de 0,09 unité. Cette variation est très faible compa- 
ratwement à celle que nous aurions obtenue si nous avions ajouté à un 
litre d'eau pure 0,01 mol. de [OH*]. En effet le pH serait passé de 700 à 
PH = 12,00, donc nous aurions eu une variation de pH de 5 unités. 


| + Le fait que le pH d'une solution tampon varie peu lors d'addition de 
H;0"ou de OH” se nomme « l'effet tampon ». Cet effet est obligatoire- 
ment limité. 





Reprenons notre exemple : 

«si on ajoute 0,10 mol. de H,0* par litre, tout AcO" est transformé en 
AcOH : on obtient un solution d'ACOH dont le PH varie lors de l'addition 
de H,0* ; 

« si on ajouté 0,10 mol. de OH Na * par litre, tout ACOH est transformé en 
AcO Na” : on obtient une solution d'AcO" Na° dont le pH varie lors de 
l'addition de OH. 

Dans ces deux cas, le tampon est dit débardé. 

La capacité de ces solutions à maîtriser le pH, c'est-à-dire à exercer un 

effet tampon, est limitée à un certain domaine de pH caractéristique de 

chaque solution tampon. En effet, la faible variation de pH par addition de 

H:0° ou OH” n'est possible que s'il existe en solution suffisamment de 

chacune des deux formes. 

En pratique, on estime que, pour qu'une solution contenant les formes a° 

et Ho exerce un effet tampon, il faut qu'il existe au moins 10 % de 47 ou 

de Ha, c'est-à-dire un rapport < € El <10,soit un pH compris entre 

pK, = 1 et pK, + 1. 

Conclusion : le domaine de pH d'une solution tampon est fonction du pK, 

du couple : 

le] [a ]_10 

= H = pKa + 1 lorsque = = — 

[Hal ei: Lane QE 

pPH= = pK, pour Un mélange équimoléculaire (K ni j trop fort, ni trop faible). 


pH = pK, — 1 lorsque 








“Sile pH < pK la solution « tamponne mieux » OH que H30*, 

+ Sile pH = pK,, la. solution « tamponne mieux » H,0* que OHT: 

Ces notions conditionnent le choix du couple acide et base conju- 
gués pour constituer la solution tampon. 









B. Caractéristiques des solutions tampons 


1. Choix de la nature du couple acide-base 

Le couple sera choisi en fonction de la valeur de son pK, afin de répondre 

au domaine tampon de pH désiré. 

Ainsi, on choisira par exemple : 

-le couple CH:COOH/CH;COO Na* de pK, =4,75 pour le domaine 
40-55; 

* le couple HCOOH/HCOO Na* de pK, = 3,75 pour le domaine 3,0 — 4,5 ; 

* le couple NH:/NH3 CF de pK, = 9,25 pour le domaine 8,5 — 10. 


a 





La réaction acide-base A 


2. Définition d'une solution tampon 


Une solution tampon se définit par : 

* la nature du couple utilisé ; 

* son pH ; 

*sa molarité : la molarité d'un tampon correspond à la somme des 
concentrations des deux formes conjuguées du couple : [Ha] + [a]. 


3, Une solution tampon se caractérise par sa capacité tampon 

La « capacité tampon » d'une solution tampon traduit sa capacité à 

« tamponner », c'est-à-dire son aptitude à s'opposer aux variations de pH 

lors de l'addition de H,0* qu de OH”. Cette capacité tampon est définie 

comme la quantité Q de protons H,0° ou d'ions OH” qui, ajoutée à 1 litre 
de la solution, entraîne une variation de pH de 1 unité autour du pK. 

Cette définition a besoin de précision : 

* les quantités de H,0* ou de OH° ne sont pas identiques (sauf pour un 
tampon équimoléculaire) ; 

+ la quantité « tamponnée » n'est pas indépendante du volume de solution 
tampon utilisé ; mais la capacité étant rapportée au litre de solution tam- 
pon, elle est la même quel que soit le volume de la solution préparée ; 

* le tampon existe entre pK, — 1 et pK, + 1, en conséquence la variation 
ApH = 1 est à considérée autour du pK, et non à partir du pH initial de la 
solution tampon utilisée. 

Exemple : 
Soit une solution tampon contenant « a » moles de aH et « b » moles de 


: b 
a”, Na* par litre : le pH d'une telle solution est pH=pK, +log P 
* Calculons sa capacité tampon « acide » x : 


[b-x | se 10b - a 

|a+x| MI 

Cette capacité tampon n'existe que si 10b = 4, c'est-à-dire si le pH de la 
solution tampon n'est pas inférieur à pk, — 1. 


« Calculons sa capacité tampon « basique » y : 


b+ _ 
pPH=pK,+1=pK, +log nu — r IS 


Cette capacité tampon n'existe que si 10a  b, c'est-à-dire si le pH de la 
solution tampon n'est pas supérieure à pk, + 1. 


PA de la solution = pHs 








ph=pK,-1=pK,+log 








Pia pk, ë PK, + 1 
i 


Capacité tampon basique 
Quantité x de mole de H,0* qui ajoutée i Quantité + de mole de OH qui ajouté 
a un tré de solution entrainé une variation à un litre de solution entraine une vaniation 
de pH de pis à pH s pK, — 1 : de BH de pHs à BH = PK, #1 


= 
SELLE Sn en en en en er en tn en ot de GE ÉPDTCEETI ECC IE CIE CIEL CP ECC T ECC EEE EDIT CEECLES 


Capacité tampon acide 





2. Chimie analytique 


+ À retenir 
«Le pH et la molarité du tampon sont responsables de la capacité tam- 
pon. Le PH est responsable de la différence entre la capacité acide et 
la capacité alcaline : 
capacité acide = capacité alcaline lorsque pH = pK, 


pH < pK, : capacité alcaline > capacité acide 
PH > pK, : capacité acide > capacité alcaline 

* La molarité est responsable des capacités. Si on dilue, la capacité 
tampon est divisée par le facteur de dilution. 





* Remarque : il existe d'autres solutions dont le pH varie peu lors de 
l'addition de H:,0° ou de OH comme, par exemple, les solutions de 
protolytes forts suffisamment concentrées : 

- HA acide fort de C = 0,5 M, pH = 0,30 
si on ajoute 0,1 mmol: LT H30*, pH = 0,22 
si on ajoute 0,1 mmol-L7! OH, pH = 0,40 


- B base forte de C= 0,5 M, pH = 13,70 
si on ajoute 0,1 mmol-L7! H,0*, pH = 13,60 
si on ajouté 0,1 mmol- L"1 OH, pH= 13,78 
Ces solutions ne sont pas des tampons car leur PH varie avec la dilution : 
elles sont parfois appelées des solutions « pseudo-tampon ». 


C. Application pratique : préparation des solutions tampons 
1. Questions 


Les questions qui se posent sont : quels mélanges choisir ? Quelle sera la 
capacité tampon ? Quelles quantités utiliser ? 


a. Quels mélanges choisir ? 

On choisira les deux éléments d'un méme couple Ha/a”, Na* ou 

b/b, HŸCF permettant de se situer au pH désiré. 

+ Mélange Ha/a”,Na* 

- On ajoute a, Na* (solide où en solution) à une solution aqueuse de Ha. 

- On ajoute E (NaOH) en défaut à une solution de Ha en excès. 

- On ajoute a, Na (solide ou en solution) à une solution d'acide fort en 
défaut. 

» Mélange b/bH*, X° 

- b+ bHŸ, X7 (solide ou en solution). 

+ ben excès + HX en défaut. 

+ bH*, X° en excès + base forte en défaut. 


b. Quelle sera la capacité tampon ? 
La molarité est responsable de la capacité tampon. 


€. Quelles quantités utiliser ? 


Les quantités utilisées devront permettre de répondre aux deux notions : 
PH et molarité. 


MASON La photscopes nee adore x un ché 





La réaction acide-base à 


2. Exemple 

On veut préparer une solution tampon décimolaire de pH = 4,00. On 
dispose de : 

-+ solution 0,5 M HCOCH (pK, = 3,75) ; 

+ solution 0,3 M AcOH (pk = 4,75); 

* solutions 1 M NH; (pka = 9,25); 


- solution d'acide benzoïque (C-H:COOH) 0,25 M (pK, = 4,19) ; 

* cristaux de méthanoate de sodium HCOO°Na* : 

* cristaux d'éthanoate de sodium C;H:CO00O°Na* (souvent noté Ac” Na*) ; 
* solutions de benzoate de Na 0,2 M, de NaOH 0,2 M et HO] 0,5 M. 

Quel mélange choisir ? Comment préparer 500 mL de tampon décimo- 
laire ? Calculer la capacité tampon de la solution préparée. 


3. Réponses 
a. Quel mélange chaïsir ? 


On choisira le couple dont le domaine de pH inclut le pH = 4,0. Dans la 
liste des réactifs proposés, on pourrait retenir : 

+ HCOOH/HCOO Na" (pK, = 3,75 - zone tampon 3,0 — 4,5) 

+ ACOH/AcOTNa* (pK, = 4,75 — zone tampon 4,00 - 5,5) 

« CHsCOOH/CH:COO Nat (pK, = 4,19 — zone tampon 3,44 — 4,94) 
Avec une préférence pour HCOOH/HCOO Na* ou C;H;COOH/C£H;COO Na”, 
la valeur de 4,00 étant trop limite avec AcOH/AcO Na*. 


b. Comment préparer 500 mL de tampon décimolaire ? 
+ Exemple : HCOOH/HCOO"Na* 


Compte tenu des réactifs disponibles, on peut envisager une des trois 
solutions suivantes : 

- HCOOH en solution + HCOQT Na* sel ; 

- HCOOH + NaOH en défaut ; 

* HCOO Na* + HCI en défaut. 


» HCOOH en solution + HCOOTNa* sel 
On utilisera : x mL de solution HCOOH 0,50 M qui apportent 0,5 x mmol. 
de HCOOH et y mmal. de HCOONa*. x et y sont tels que : 
* pour répondre à la molarité (HCOOH) + (HCOO") = 0,1 M, pour un 
volume de 500 mL, il faut que 0,5 x + = 50 mmaol. ; 
* pour répondre au pH = 4,00 : 
4,00 = 3,75 + log = : log Ye 2025: Ÿ 1778 
Mo de UT T CT ‘ 05% 
x=36mL:y=32mmol= 2176 me (MMcoo-na = 68,0 gmolt} 
Pour préparer 500 mL de tampon Formiate pH = 4,00 décimolaire, an 
introduire : 
* 36 mL solution HCOOH 0,50 M 
«2,176 qg de HCOO Na’ cristallisé 
* eau q.5.p. 500 mL 


» HCOCH + HaOH en défaut 
Si on utilise les solutions HCOOH 0,5 M + NaOH 0,2 M : x mL de solution 
HCOOH 0,50 M apportent 0,5 x mmol. de HCOOH ; mL de NaOH 0,20 M 


2. Chimie analytique 


apportent 0,2 y mmol. de OH° qui génèrent 0,2  mmol. de HCOONa*. Il 
doit rester un excès de HCOOH = 0,5 x — 0,2 y. 
0,2% ; 0,2% 


——"— ; log ——————— = 0,25 ; 
0,5 x-0,2%y 0,5x-0,2%y 


+ PH = 4,00 = 3,75 + log 
0,2Y 

0,5x-0,2y 

* le tampon est décimolaire (500 mL) 

Seule la solution de HCOOH apporte les éléments du ? HCOOH/HCOOQ 

0,5 x = 50 mmol. ; x = 100 mL; y = 160 mL 

Pour préparer 500 mL de tampon Formiate décimolaire de pH = 4,00 on 

mélange : 

+ F00 ml de solution HCOOH 0,5 M 

* 160 mi de solution NaOAH 0,2 M 

* eau gs.p. 500 mL {240 mL} 


= 1,778 


b HCOO" Na* + HO] en défaut 


HCOONa* cristallisé + HCI 0,5 M ; x mmol. de HCOONa* apportent les 
éléments du E HCOOH/HCOC ; y mL HCI 0,5 M apportent 0,5 k mmol. 
de H,0* qui génèrent 0,5 y mmol. de HCOOH. Il doit rester du Formiate : 
x = 0,5 y mmol. de HCOONa*. 

Pour préparer le tampon, on mélange : 

*x= 50 mmol, c'est-à-dire 3 400 mg de HCOONa" 

-y=36 mL HO 05 M 

“eau 9.5.0. 500 mL (464 ml) 


» CHsCOOH/CHSCOO Nat (tampon benzoïque 107! M) 


À partir de solution acide benzoïque + solution benzoate : 
121,5 mL de solution CH;COOH 0,25 M ; 
«98,1 mL de solution C,H;COO7Na* 0,20 M ; 

* eau g.5.p. 500 mL (280,4 mL). 

À partir de solution acide benzoïgue + NaOH : 

* 200 mL de solution CH;COOH 0,25 M ; 

-98 mL de solution NaOH 0,20 M : 

* eau q5.p. 500 mL (202 mL) ; 

À partir de solution benzoate de sodium + HCI : 
* 250 mL de solution CH;COO Na* 0,20 M ; 

- 60,8 mL solution HCI 0,50 M ; 

* eau q.5.p. 500 mL (189,2 mL). 


c. Calculer la capacité tampon de chacune des solutions préparées = Dans je cos de 
A : : ' . le Sounon fonmmiquE, 
Quel que soit le procédé de préparation, les capacités acide et basique capacité acide est 


sont uniques pour une solution de pH donné et de molarité donnée  supéneure à lo capacité 


SL | caline, Car we ert 
préparée à partir d un couple donné. Moda 
Pour la solution formique, on montrera que : le pH imposé est > pk, ; 
+ sa capacité acide est de 54,3 mmol. de protons par litre ; dans le cas de la salutan 
+ sa capacité alcaline est de 26,9 mmol. d'ions hydroxydes par litre gai 

' à : lverse : Jo copié 
Pour la solution benzoïque an montrera que : acide est Méneure à 


dl canacité aiceline car 


* sa capacité acide est de 30,15 mmol. de protons par litre ; Fa serein 


- sa capacité alcaline est de 51,66 mmaol. d'ions hydroxydes par litre. 


EMA La phoioe pp non auforte est ri dei 


La réaction acide-base à 


V. Polyacides 


Un polyacide faible H,4 possède plusieurs protons libérables consécutive- 
ment. Aux n acidités correspondent n constantes d'équilibre de K,, à Kn: 
Par exemple, pour Ha : 
H:0 + HO = H207 + H:0* 

H:0° + H,0 = Ha + H:0* 

Ho + H,0 = 07° + H:0* 
Trois équilibres, trois constantes d'équilibre. La nomenclature définie par 
l'IUPAC (international Union of Pure and Applied Chemistry) donne à 
n de K,. le nombre de protons dans la forme acide du couple, Si on prend 
l'exemple de l'acide phosphorique H;PO, : 


H PO; + H,0 = H; PO; + H,0* {1 le acidité : 
Ras la plus forte) 

H,POz + H,0 = HPOZ + HO (2° acidité) 
Kai 

HPO- + H,0 FO + H30* {3° acidité) 


K:=10 "FL Ke 107 Hal, a ne 

Mais l'habitude persiste de donner andekK,. le numéro de l'acidité. La 
l'acidité (la plus forte) K,= 10744 : la 2 acidité K,; = 107721: la 
3 acidité K,3 = 107127, Quoiqu'il en soit, on lit habituellement : « les pK, 
sont respectivement 2,253 ; 7,21 : 12,32 » ce qui signifie impérativement que : 
«la première acidité a pour K, = 10725 correspond au couple 


H,PO,/H,PO; : 

- la deuxième acidité à pour K, = 107?! correspond au couple 
H;PO;/HPOT ; 

+ la troisième acidité a pour K, = 107 2% correspond au couple 
HPOj-/POi- 


Quelques exemples de polyacides 


Acides minéraux 


| Acides organiques 
Acide oxalique (COCH}, 
Tantrique (CHOH.COOH}; 
Succinique (CH,COOH} 
Adipique ({CH,}-COOH), 
Citique COOH-CH;-C(0H,COCOH)-CH,CO0H 





À. pH de solution de polyacide, seul en solution aqueuse 


Prenons un exemple : diacide H:0. 
H,a + H)0 = Ha” + H30* 
FA 


Ho” + 4,0 = a+ H:0* 


Kai 


Espèces en solution : H40*, HaT, a, OH, H:a. 


a. Chimie analytique 


On cherche la relation [H:0°] = #f{C, K,:, Ka Kad : 
[30% = [Ha] +2 [0° + [0H]; Cmoti- = [H29] + [Ha”] + [af]. 


k,= H0'THoT, Kk = [H:0° ][0*-] 
[Ha] [Ha”] 


Si on néglige dissociation de l'eau, [H:0*] = [Ha] + 2 [a*] 
Les 3 formes Ha, Ha, a°- sont liées entre elles par les K, et [H:0*]. 





[Ha] = [Ha7] ge (Ha = 107] SCT: tHjol= (027 ras 
eu fe ere (IHO'P, [HO] 
[H:0*] = [2] Le | Cet + #1 

(0°) (H0*P 
C___K, Kks 
(HOT, [0°] 


dy 

HOT + KO + [H:0*] [Koikas — CK1l 2 CK1kas = 0. Sans 

négliger la dissociation de l'eau, on aurait une équation en [H:0*]*. 

Quelles simplifications envisager ? 

- Si les acidités sont suffisamment différentes on peut considérer que 
seule l'acidité la plus forte s'exprime. 

Exemple : pH d'une solution de polyacide minéral comme H3PO, 

Kx = 10724 : Ko = 107721 : K 1" 1071232 : Kss æ K æ p Ka 

H:PO, se comporte comme un moncacide de K, = 1077, de concentration 
€ On calculera le pH d'une solution de H,PO, comme pour une solution 
d'un monoacide de K, = 10 4%et de concentration €. Il est donc évident, 
compte tenu de l'importance du K,, que l'on ne pourra pas négliger la disso- 
diation de l'acide (il faudrait C = 10.107424... ce ne sera jamais le cas). 

- Si les acidités sont proches, la deuxième acidité pourra s'exprimer lors- 
que le diacide est seul en solution aqueuse, selon les importances res- 
pectives de la concentration C, et des deux K.. 

Les polyacides sont utilisés, en solution, essentiellement en présence de 

leurs) sel(s). Il est très utile de savoir prévoir les formes en solution selon 

pH, afin de s'affranchir des formes présentes à des concentrations 
négligeables. C'est dans ce but que l'on étudiera le diagramme de distri- 
bution des espèces d'une part pour des polyacides dont les acidités sont 
titrables séparément et d'autre part pour les polyacides dont les acidités 
sont proches. Une différence importante existe entre les deux. 


B. Diagramme de distribution des espèces phosphoriques 
H:PO, peut exister sous les 4 formes H;PO, H,PO;, HPOË-, POS. 
Étudions les fractions « de chacune des formes en fonction du pH : 
_ concentration en l'espèce donnée 
concentration analytique totale 


À chaque forme correspond un «, noté «,. L'indice n représente le 
nombre de protons existant dans l'espèce étudiée ; ainsi : 


a= MPOsl ; à, [HPOï) = IHPOX'] = PI] 
C C C 


É SCPA La phoinoopes non aulorreté ef nn chti 


Comme [H:PO,] + [H,PO;] + [HPOË] + [POŸT] =C; 
Gas + + On + Up =] 
[H3P04] 


l'ée 
” F 


die toutes S formes de H,PO, par . à la forme H;,PO, : 














o-72 
(H:PO;] = _. 409 = IHPOM:  IHPOÏ1= os 5)  MPOG 
ROIS 721,192 23 Den 
1 M 37 4, 
19"! 2,32 HPOi 107721 ï 107223 1071232 
[POS] = or - SET NE [H3POa] 
3 3 
| 107223 1 o7#4 1 [a me LTÉE 
C=[H;:P0;] ir —+ GF‘HoP 
IHO°T [HOT TH 


10725 107 or2l7s 


+ + +12 + Put < 
[H:0*] [H;0°F [IHO'F 

H,PO; 

2. 4, = [F2P031 
Exprimons chacune des formes par di à [H;PO:] : 


ao 
HPOJ= Mn IHPOI: IHPOÏT= Le (POI 
Some = 
[PO] = HO — [H3PO;] 
3 
_ HPO: | 





Be Do ot Jp 8 
LP Rés Le 
L'Est [H:0°] [HO'F 


[HPOZ-] 
si D memes 
Œ] C 
H:07 H,0" me 
[H;PQ,] = 102 FL 10% 31 [HPOS ] : [H;PO:] _ 0 ET 1 jHpoz- 


1071232 
POŸ]= —— HPO?] ; 
(PO; H,07 [HPO3"] 





Œ — +n + 12,32 
[H:0"] . [H:0 1e 10 
] Q7223 4 107721 Î g7721 [H:0°] 
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A Chimie analytique 


POS |] 
a a= (PE 


(mème raisonnement) 
[POT ] 


por] lHsO' , [HOT , 1H,0°] 
4 107* 136 107! 4,55 1071232 





Lg = 


1 





Gp = 


(H:O*F , [H:0'F , [H:0'] 
o-eus dort oees | 


Traçons les courbes «, = f{pHi] : 


Lt TNA TRI 


1 









NT = 
: LAN L 


BRUNI 


Q 10 11 12 13 14 


Nous pouvons conclure et retenir que lorsque : 
“pH < 4,72, les seules espèces mesurables en solution sont celles 


appartenant au couple H:PO,/H,PO; ; 

+4,72 < pH < 9,76, les seules espèces mesurables en solution sont 
celles appartenant au couple H;PO;/HPO ; 

“pH > 9,76, les seules espèces mesurables en solution sont celles 
appartenant au couple HPOZ-/POË-. 





Attention : ces courbes signifient que, si on donne au pH une valeur x, les 
a prennent les valeurs représentées ; par exemple : 0 < pH <5; ox 
prend la valeur correspondante. 

Cela ne signifie pas que le pH est créé par H,PO, mis seul en solution 
pour toutes les valeurs. Si C est la concentration analytique de H,PO, 
ü: = 1 signifie que : 


[H:0"] 
[H,PO;] = ai 10-285 = HO jo , 


[H30*] = 107025 = pH = s 


ne s'agit pas de solution de H,PO, seul en solution dans l'eau pure 


CMS La phodecigee sos sukrréfe ei ae che 
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ns 


C. Diagramme de distribution des espèces 
pour les diacides de pK, proches 


H,e + 4,0 = He + H,0* 
Ka 


Ha” + H,0 = a +H,0* ; C= [Ho] + [Ha] + [a] 
Kai 


H 
1. G3 = EN - PRESS ii U= 1 
Hepl ee, Rate ne Ver, Kaas 
[H:0+] [H,0+]J2 IH:0*] [H:,0+]2 
Prenons l'exemple de l'acide succinique : pK, = 4,19 ; 5,48. 


| 

Pa L'He l'e 

(HO*] [HjO*F 
ou, = 1 si H,o peut étre considéré comme pratiquement seul en solution, 
c'est-à-dire si [Ha] et [a] sont négligeables devant [H,a], la somme des 
termes en [H:0*]. 
10741% 107767 
[#0] * IH0°] 
[H:0*> 1074; [pH < 2,19] 


Liz 


<107: [HOT - 1021 (H,0*] - 1078730: 








2. ü3 = 2 : = - [Ha] 
H,0* 5,48 
(Ha-]| 25 4 1 + 10% 
Lai [H,0+] 


L 





à green : pour quelles valeurs de pH, «, = 1 ? 
10%191H,0* 1] +1 + ——— 
° (H;0*] 
-5,48 
= 1 si 10% [H,0*] + ue < 1077 


Q* 
10% [H30%7 - 1072 [H30*] + 1074 < 0 
A= 107% - 4.700548 +413) serait négatif, ce qui est impossible. 


oi n'est jamais = 1 ; Ha” n'existe jamais seul en solution ; 
Quelle est la valeur maximale possible pour &, 7? 


Valeur maximale de &, en fonction [H,0*] ; &, L 





K, [H:0 
Le 
Ka, (H;0*] K, 
La dérivée = he nee s'annule pour Le Si — 
Ka,  [H:0°] 


F. 
Es ++ Ka, 
Ka [H:0"] 


FA Chimie analytique 


c'est-à-dire [H30°]= K,K,, : S[H:0°1> ak, : la dérivée est néga- 
tive. «, est maximum pour [H:0*] = are, et égal à : 
L Ë 1 
YKaes ï 1+2 fe, 
Ka, Ka Ka, l'A: a 
soit pour l'acide succinique «, = 0,69 pour pH = 4,83. 
3. = a RE RU ES 
ms O*]2 [H,0*] 10%%(H,0+]2+ 1048[H,0+*] +1 
[a?-]] + —< "+1 
10-267 10-546 
ay = 1 ; a? - seul en solution ; 107 [H,0*]* + 10°%8 [H,0*] < 107* 
PH > 745 


Fraçons les courbes «x, = {pH} : 


FRE RNeNNE RU RRtRRS RER RE 
BRSSENVTIEREN/RRRRRRRRBERERER 
HREMEHENENErAERSEENSRERRERRE 
CIPTTIN AI TITI TITITT 
CTTTITITMIVWTITITTTTITTITTIT 
of 
REA 
RCE EEE 
CUTETTIATUWOONITITETITTTT TT 
OLA RERNNNITUNUN 


DOG À US OS ES 3 8 à 498 8 88 Ë ES 7 76 8 86 9 GS 10 VOS 11 VUS 18 12,$ 19 14,5 14 


1 





0,4 






D,4 





ü,T 


0,6 







[= 
0,5 





4 






0,3 


Û, 


ra 






0,1 





à | 


(he LE + où "ul pH 


Il suffit d'observer ce diagramme de distribution des espèces pour cons- 
tater qu'il existe une zone de pH où coexistent les formes 4° et H,a. 
Lorsque a devient négligeable, H,a ne l'est pas et réciproquement. Ha” 
ne peut donc exister seul en solution et ot, < 1. 


D. Neutralisation des polyacides ou des polybases 


La neutralisation d'un polyacide, comme par exemple Ha, conduit : 
- soit à un se/ hydrogéné s'il y a neutralisation d'un seul des deux protons : 
Ho + OH — Hg” + H:0 
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- soit à un sef non hydrogéné s'il y a neutralisation des deux protons : 
Ha + 2 OH + T7 + H:0 

Il existe donc deux types de sels très différents l'un de l'autre, puisque le 

premier possède encore un proton donc, de ce fait un caractère acide, le 

second ne pouvant être que basique. 


1. pH des solutions de sels de polyacide (ou de polybase), 
seuls en solution 


a. Sels hydrogénés de palyacides (et d'une base forte) 
Par exemple : le sel NaHo sel mono-hydrogéné de l'acide Ha est un élec- 
trolyte fort. Mis en solution aqueuse, il donne immédiatement Na* + Ha. 
Ha” peut être à la fois acide et base, c'est un amphotère : 
acide : Ha” + H,0 = H30* + a? 
Kan Cdu diacide Hyai 
base : Ha” + H,0 = OH + H;a 
Kb 


Si C mol:L°! est sa concentration analytique, 

[Na*] = C et C = [Ha] + [eo] + [Ha]. 

Les espèces en solution sont : [H:0*] ; [Na*] ; [Ha] ; [e*1] ; [Ho] ; [OH]. 
L'électroneutralité impose : [H30*] + [Na*] = [Ho] + 2{027] + [OH]. 

La résolution conduit à une équation en [H,0*]*. Quelles simplifications 
peut-on envisager ? Le sel est amphotère, c'est-à-dire a priori, ni très 
acide, ni très basique ; on peut envisager de négliger à la fois [H,0"*] et 
[OH], autrement dit de considérer : [H:0*] négligeable devant [Na*] et 
[OH] négligeable devant [Ha”] + 2[a2". 

On énonce parfois : « si la concentration est suffisante ». Dans ce cas : 
C= [Ha] + 2{a°] et C = [aŸ-] + [Ha] + [H:ol, 

ceci implique que [a?7] = [H:0] 


= [H30*]Ha”] [HO Ne? 1. ot = KK : 
KarKa2 NN n el : [H:0°]= Kaka, ï 


1 L 
PH = 3 PKar + = PKaz 


2 
Le pH est indépendant de € 
Observez bien que l'on retrouve la valeur démontrée pour «; maximum 
dans le paragraphe précédent ; lequel peut être égal à 1 lorsque les 
acidités du polyacide sont titrables séparément, 


b. Sel non hydrogène de palvacide (et d'une base forte) 
Le pH sera celui d'une polybase, En effet, prenons l'exemple de Na; a 
{électrolyte fort) qui donne en solution 2Na* et a* ; a est une dibase 
faible. 
a? + H,0 = Ha” + OH 
Kba fdu diacide Ha} 
Ha” + H,0 = OH + Ha 
Kbz 


L'électroneutralité conduit à [H:0*] + [Na*] = [Ha”] + 2[a°7] + [OH], il 
s'agit d'une base, [H,0*] est négligeable devant [Na*]. 

Si C mol:L°" est la concentration analytique de ce sel 

C= [Ha] + [a] + [Ho] : [Nat] = 2C 


h Chimie analytique 


Si Ki et Ki sont de même ordre de grandeur, on considère toutes les 





formes : 2C = [Ha] + 2/07] + [OH] : 2C - [OH] = [9] + Kpr | 


[0H] 
C= [0271 |1+ us + ke conduit à une équation au cube en [OH 
[OH] [OH F 


“Si Ko © Kb, tout Se passe comme si on était en présence d'une mono- 
base faible de K, = Ki, et de concentration C. Le pH se calcule comme tel, 


c Courbe de titrage d'un polyacide par une base forte 
Prenons comme exemple l'acide phosphorique H,PO, qui possède 3H et 
peut donner trois réactions de titration différentes : 
H3PO, + 1 NaOH — H;,0 + NaH:PO; 
ditydrogénophosghate de sodium (ou phosphate moncsodsque) 
H3PO4 + 2 NaOH — 2 H,0 + Na:HPO, 
monohydrogénophosghate de sodium {phosphate discdique) 
H3PO, + 3 NaOH — 3 H,0 + Na,PO, 
phosphate de sodium phosphate triscdique) 
Les trois pK, sont 2,23 - 7,21 — 12,32. 
Décrivons la courbe pH = f(x}, où 
quantité OH” introduite (q mmol.) 
quantité H;PO, à doser (q, mmal.) 
Cette quantité q,= CV. 
On considérera que le volume V reste constant pendant tout le titrage. La 
quantité de base [OH°] introduite q = «q.. 
+ pH initial, pH =f[C,, K, = 107%]... (cé H,PO, seul en solution). 
*0<x< 1 : avant le premier point d'équivalence, on est en présence d'un 
mélange de H,PO, et Na*H,PO:. 
Quantité OH introduite = xq, ; quantité NaH,PO; formé = xq.. 
Quantité restante de H,PO, = q, - xq,= q, (1 — x}. 
x 


Dans l'hypothèse de recul complet d'équilibre pH = 2,23 + log NC EET 
Qû- 


Pour une telle valeur de pK, il s'agit d'une approximation qui est suffi- 
santé pour décrire la courbe. Toutefois, pour le cas particulier que 
représente x = 0,5 (la demi-neutralisation de la première acidité}, si l'on 
calcule de façon rigoureuse le PH, par exemple lors du titrage d'une 
solution 10° M de H:PO,, le pH calculé est de 2,65 (et non 2,23 si l'on 
faisait l'hypothèse du recul complet d'équilibre). 

«x= 1, seul Na*H,PO; est en solution ; tout se passe comme si on avait 
introduit q, mmol. de Na*H,PO; en solution aqueuse. 
H;:PO; dihydrogénophosphate de sodium est un amphotère. || appar- 
tient aux deux couples : H;PO,/H,PO; et H,PO;/HPOË. 
H,PO; + H,0 = H;PO, + OH 


Kb = 107 
H:PO; + H,0 = H,PO; + H,0* 
Kagæ 10H 
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{[Na*] = C; [Na*] + [H30*] = [HPO;] + 2 [HPOZ-] en posant l'hypo- 

thèse que : 

[H:0*] est négligeable devant [Na*], C = [H,PO;] + 2 [HPOZ"]. 

Or C=[H:PO,] + [H:PO:] + [H:PO:], d'où [H3PO,] = [HPOÏ] 

Donc : 

Kas Kaa = (HOT: pe 2 pKss + 5 PKaa 
+1< x < 2, avant le deuxième point d'équivalence, on est en présence 

d'un mélange de Na*, H,POz et 2 Na*HPOS. 

Quantité OH” totale introduite = xq.. 

Quantité de HPO: formée = quantité de OH” apportée en excès après 

la transformation complète de q, mmol., de H,PO, en NaH,PO;, soit 

XQy — Qu 

Il reste une quantité de Na*H,PO; = q, — (xq, — q.) = 2q, - xq, 


RARE = 472 


da (x -1) 
H= pK; + log —==— 
P Pia E do (2- x) 
ex —1,5,K,= 10771: K,= 1067 ; les deux constantes sont faibles, il y 
a recul total d'équilibre : [H,PO;] = [HPOZ] : pH =pK,; : pH= 721. 


x = 2, on est en présence de q, mmol. de Na,HPO, [2 Na*HPOŸ-] en 
solution aqueuse. (monohydrogénophosphate de sodium]. HPOS est un 
amphotère : 

HPOË-+H,0 = H,PO; + OH 

Kpa = HÜ-8.73 
HPOË +H,0 = POS + H:0* 

Kim 1g 2 
Considérons [H:0*] et [OH] comme négligeables : l'électroneutralité 
devient : [Na*] = [H:PO;] + 2 [HPOS] + 3 [POS], [Na*] = 2 C. 
Avec C = [H,PO;] + [HPOÏ] + [POS], ceci implique que : 
[H:PO;] = [POS] 
k Ke, = (0*JHPOS] [H;0" PO ] 

(H,POŸ-]  [HPOI] 
Kuz Has = [HOTTE : PH = 9,76 
°2<x< 3 avant le troisième point d'équivalence. 

Quantité OH introduite = xq.. 


Quantité de PO" formée = quantité de OH” introduite au-delà de la 
transformation complète de q, mmol. de H;PO, en Na,HPO,, soit 


XQy — Zur 
Quantité HPQ restante : q., — (xq, - 2q.)= 34, - x. 
PH = pKs + log Be : relation suffisante pour décrire une courbe, 


malgré l'importance du K,,. On pourra en revanche calculer dans un cas 
précis lé pH pour x = 2,5 (demi-neutralisation pour une concentration 
de 107? M de H;PO,, par exemple pH = 11,55 et non 12,32). 


a. Chimie analytique 





VI Aminoacides 


Les notions d'acide-base contribuent doublement à l'étude des aminoa- 
cides en solution aqueuse car : 

“elles apportent des éléments d'information pour démontrer leur 
structure ; 

“elles permettent la détermination du pH isoélectrique des différents 
amino-acides. 


A. La forme « neutre » est un Zwiterrion 

A jui PA COCH 
Un aminoacide à pour structure globale F4 EE e 

F' NH, 


En solution aqueuse, aux pH extrêmes, cet aminoacide peut aussi exister 
deux formes : 


R D R D 
_d D” NHS dl LD NH, 


La forme neutre correspond à un amphotère. La question se pose de la 
structure réelle de cet amphotère. On peut le concevoir de deux façons 
différentes, la structure « neutre » peut correspondre à : 


A dd ; A D 
dl L— NH; 1 D. NHS 


Forme neutre Forme globalement neutré portant 
ne portant pas de charges une charge positive et une charge négative 
Zwiterrion 


Ci MASSCE La phonoopes mon sucrée nf un dl 


= 


Les notions acquises dans le chapitre dé neutralisation (mélange d'acides 
faibles ou diacide), nous permettent d'affirmer que cette forme double- 
ment chargée + (appelée Zwiterrion) correspond à la structure de la 
forme « neutre ». 

En effet, si l'on compare les pK, du glycocolle (aminoacide le plus simple : 
NH3=CH,-CO00H) 2,35 et 9,77 à ceux des composés organiques simples 
ne contenant qu'une seule des deux fonctions, CH,;COOH et CH,NHS 
dont les pK, sont respectivement 4,75 et 10,64, il est aisé de conclure 
qu'une fonction carboxylique à un pK, proche de 4-5 et qu'une fonction 
—NHS a un pK, proche de 9—10. Ainsi lors de la neutralisation par une 
base du diacide R(R')—-C-{(NHS)(COOH), la première acidité à être 
neutralisée est celle du groupement —-COOH (le plus fort). L'amphotère a 
donc pour structure R(R'}—C (NH£} (COCO). La forme neutre de l'aminoa- 
cide en solution aqueuse est bien la forme Zwitterion doublement 
chargée +, globalement neutre. 


B. Détermination du pH isoélectrique 


1. Cas des aminoacides neutres 


Un aminoacide + neutre + (comme le glycocolle : NH;,-CH,-CO0H) peut 
s'écrire sous forme protonée : H,g”. Si on augmente le pH de la solution, 
la perte d'un proton conduit à la forme Zwitterion : Ha”, la perte du 
deuxième proton conduit à la forme a”. 

Pour que la solution d'aminoacide soit électriquement neutre, il faut que 
les concentrations des formes différemment chargées s'égalisent. Dans ce 
cas, il faut que [H,a*] = [e°]. 

Les pK, sont : 

2,35 et 9,77: 10% = [Ho] [H30*]/[H,0*] et 1077 = [H,0*] [a ]/[Hol. 
D'où [H:0*12= 10728. 10777 


(2,35+9,77) 
2 


PHisoëiectrique du glycocolle = = 6,06. 


2. Cas des aminoacides acides 


Ces aminoacides possèdent une fonction aminée NH, et deux fonctions 
carboxyliques. 

Par exemple, l'acide aspartique HOOC—CH,-CH(NH,)COOH de 
pK, = 2,08, 3,94 et 9,98, est un triacide sous sa forme protonée (NH, 
COOH, COOH)} : on le notera (H,Asp"). Si on augmenté progressivement 
le pH, on fait apparaître successivement les formes H,Asp*, HAsp”, Asp{-. 
Pour obtenir l'électroneutralité il faut que [H;Asp*] = [HAsp°] + 2[Asp{"]. 
Or pour que [H,;Asp*] existe, il faut que le pH soit suffisamment acide ; 
2[AspŸ] est alors négligeable devant [HAsp"]. L'électroneutralité reposera 
donc sur [H;Asp*] = [HAsp7], 107% —[H;Asp*] [H:0*7/H;Asp'] et 
107%%8 = [H,0*][HAsp"]/[H;Asp*], [H30*77 = 107226107456. 

Le PHisosectrique de l'acide aspartique = (2,08 + 3 94)/2 = 3,01. 


3. Cas des aminoacides basiques 

Ces aminoacides possédent deux fonctions aminéés et une fonction 
carboxylique. Par exemple la lysine de pK, = 2,16, 9,18 et 10,69, est un 
triacide sous sa forme diprotonée (NH, NH£, COOH) que l'on notera 
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à Chimie analytique 


HiLys+, Si on augmente progressivement le pH, on fait apparaître succes- 
sivement les formes H;Lys*, HLys, Lys”. Pour obtenir l'électroneutralité, il 
faut que [Lys] = [H:lys*) + 2[H,lys*]. Or pour que [Lys] existe, il faut 
que le pH soit suffisamment basique ; 2{H;Lys}*) est alors négligeable 
devant (H;lys'}. L'électroneutralité reposera sur [Lys] = [Hlyst], 
107% = [H:0*] [Lys”1/[HLys] et 107% 15 = [H,0*] [HLys]/[H:Lys*]. 

Au total [H:0*]? = 1071263, 107218 = 1071987 [H30*] _ 107797 


Le PHisélectrique de la lysine = NOSsE = 9,93. 


VII. Quelques applications de la réactions acides 
acide-base dans le domaine pharmaceutique 


À. Les médicaments « anti-acides » 


Le but de ces médicaments est de traiter de façon symptomatique les 
manifestations douloureuses de l'hyperacidité des voies digestives supé- 
rieures, l'ulcère gastroduodénal, la gastrite, la hernie hiatale et l'œsopha- 
gite. 

Ces médicaments agissent soit par « effet tampon acide-base +», soit en 
neutralisant une partie de l'acidité, Parmi les plus utilisés on peut citer 
ceux à base de phosphate d'aluminium (Fhosphalugel), de mélange de 
carbonate de calcium et de carbonate de magnésium (Mab) ou de 
mélange d'hydroxyde d'aluminium et d'hydroxyde de magnésium 
(Maalox). 


B. Délitement des comprimés effervescents 


Le délitement de ces comprimés est assuré par le dégagement d'anhy- 
dride carbonique généré par l'action d'un acide organique sur un sel de 
carbonate. L'acide le plus utilisé est l'acide citrique mais cela peut aussi 
être l'acide tartrique. Comme sels de carbonate, on utilise surtout du 
carbonate acide de sodium ou de lithium mais on peut aussi utiliser du 
carbonate de calciurn ou de magnésium. 
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| ENTRAÎNEMENT | 


1. Objectif : bien comprendre le lien entre acide et 
base conjugués. 

Soit le couple RNHÉŸ/RNH, dont le pK, est de 9,70. 

Écrire les équations de l'acidité et de la basioité du couple 

en solution aqueuse. Quelle ect la constante de basé 

de ce couple ? 

ZL Objectif : comprendre l'approximation cachée 
derrière pH = - log € 

a) À 100 pL d'une solution d'acide perchlanque 
HO, 0,02 M on ajoute 200 mL d'eau distifiée. 
Quel est le pH? 

b) Oneffectue une dilution au 1/200%, quel est ke pH ? 

3 Objectif : savoir calculer Le pH d'une solution 
de diacide fort. 

Quel est le pH d'une solution centimolasre de 4:50, (que 

l'on considérera comme diacide fort) ? 

4 Objectif : comprendre l'importance et du K, 
et de la concentration sur la dissociation 
des protolytes faibles. 

Quel est pH des solutions aqueuses des acides Ha 

suivants : 

— Hoi: Phownior- = 200 pour les concentrations 
C=I0"'M IOSM ICS M; 

— Has: PK modes = 4,00 pour les concentrations 
C= 10"! M, 107 M, 10 M: 

— Has: pKimosas- 6,00 pour les concentrations 
C=10 M I0SM 10 SM. 

Comparez. 

5. Objectif : comprendre l'indépendance 
des protons dans un mélange d'acides forts. 

On mélange 20 mL de solution de HNO: 0,015 M avec 

20 ml de HCI 0,01 M et 60 mL d'eau distilée. Quel est le 

pH? 

6. Objectif : comme pour l'exercice précédent, 
mais attention au mélange des réactifs. 

On mélange 50 mL de solution de HNC: de pH = 2,42 

avec 25 mL de HO de pH = 1,85 et 125 mL d'eau 

detillée. Quel est le ph? 

TL Objectif : comprendre le recul de dissociation 
du pratolyte faible. 

Quelle est la concentration en protons des solutions 

SUMAMÉS : 

a) une solution d'acde fort HA 107 M ; 

b} une solution d'acide faible Ho 10°Ÿ M de pK, = 3,00 ; 


ci une solution d'acide fort HA 107 M et d'acide faible 
Ha 1074 M de pK, = 3,00. 

Montrez qu'il y a bien recul de dissociation de l'acide Ha. 

& Objectif : comprendre la participation au pH 
de deux acides de pK, proches, en mélange. 

a) Quel est le pH d'une solution de Ha, 1077 M 
de pK, = 3,007 

by Quel est le pH d'une solution de Ha, 107 M 
de PK, = 4,00 ? 

ch Étabiir la relation au cube dont la résolution permet 
de calouler le pH d'une solution de He, 107% M 
de pK, = 3,00 et de Ha, 1077 M de pK, = 4,00 ? 

9 Objectif : savoir calculer le pH d'une solution 
après dilution. 

Cans une fiole jaugée on introduit 2 mL de solution 

d'hydrocyde de potassium 0,01 M et de l'eau distillée en 

volume suffisant pour 200 ml : soit À cette solution. Cent 
microltres de solution 4 sont ajoutés 4 100 mL d'eau 
distilée : soit B cette nouvelle solution, Quel est le pH de 

la solution B 7 

10. Objectif : comprendre que le pH est 
indépendant de La concentration. 

Quel est le pH d'une solution contenant 256 mg de 

KNO: ? 

11. Objectif : comprendre la différence de 
comportement dans l'eau des différents sels. 

a) Quel est le pH d'une solution 1,50- 1072 M 
d'acétate de potassium ? 

b} Quel est le pH d'une solution 1,20- 1072 M 
de chlorure d'armmoniem ? 

€) Quel est le pH d'une solution 1,0- 1072 M d'acétate 
d'ammonum À 

12. Objectif : comprendre l'importance du K, pour 
prévoir l'importance du recul d'équilibre. 

a) Quel est le pH de la solution obtenue en mélangeant 
100 mL de solution de Ho 2: 1077 M avec 50 mL 
d'eau ? (PK Hair = 3,00 PF) 

bi Quel est le pH de ba sotion obtenue en mélangeant 
100 mL d'eau avec 50 mL de solution de a7Na* 
4.10 M? 

c) On mélange 100 mL de solution 2: 1077 M de Ha de 
PK, = 3,00 avec 50 mL de solution de a-Na* 

4- 107? M, Quel est le pH ? Montrer le recul de 
l'équilibre Ha = a. 


d) Quelle quantité x de a7Na* faudrait-il introduire dans 
50 mL d'eau pour que l'acide Ho apporté par 100 mL 
de solution 32-1077 M ne soit pas dissocié ? 

e) On mélange 100 mL de solution 2-1077 M de Ha de 
PK, = 7,30 avec 50 mL de solution de 
o'Na* 41077 M. Quel est le pH de la solution ? 
Montrer le recul de l'équilibre Ha & 97. 

f} On mélange 100 mL de solution 2: 1077 M de Ho de 
pk, = 12,00 avec 50 mi de solution de 
o"Na* 4.107 M. Quel est le pH de la solution ? 
Montres le recul de l'équbre Ha # a, 

13. Objectif : comprendre les différents cas 
lors de la neutralisation d'un acide fort 
par une base forte. 

Quets sont les pH des mélanges suivants : 

a) 20 mL de solution de MaOH 1,0: 1077 M avec 10 mL 
de HCIQ75-1077 M? 

b) 25 mL de solution de NaOH 1,0: 1077 M avec 15 mL 
de HO] 1,0:107° M7 

€) 20 mL de solution de NaOH 3,0: 1077 M avec 50 mL 
de HI 80.107 M7? 

di 20 mL de solution de HCL 20-1077 M avec 15 mL 
NaOH 2,75: 107 M 2 

e) 20 mL de solution de NaOH 2,0- 1072 M avec 15 mil 
HCL 2,75 1072 M7 

14. Objectif : comprendre Les différents cas 
lors de la neutralisation d'un acide faible 
par une base forte. 

Le pK, du couplé Ha/a = 4,50, Quels sont Les pH 9 l'on 

mélange : 

a) 25 mL de solution de Ha 1,0: 1077 M avec 5 mil de 
NaOH 2,0- 1077 M? 

bi 25 mL de solution de Ha 2,0: 1077 M avec 12,5 mL 
de NaOH 2,0- 1077 M ? 

c 25 mL de solution de Ho 1,0: 1077 M avec 12,5 mL 
de NaOH 2,0- 1072 M? 

d) 20 mL de solution de He 2,0- 107 M avec 25 mL de 
NaOH 20-102 M7 

15. Objectif : comprendre l'importance du pk, 
sur le pH et Le recul d'équilibre. 

Quels som les pH des mélanges suivants : 

a) SO mL dé Ho 1,00: 107* M + 25 mL de MaOH 
100: 1072 M GK rio = 50) 

b) 50 mL de He 1,00. 1077 M + 25 mL de NaOH 
1,00 VOTE M (PK, brio = 223) 

c) 50m de b 1,00- 1077 M + 25 mL de HCI 
100.10 M (Kpeg = 11,80) 

16. Objectif : comprendre les différents cas 
de la réaction de neutralisation d'une base 
faible par un acide fort. 

On titre 50 mL d'un mélange 2-107* M en HCl et 

5107 M en CH:COOH par une solution d'hydroyde de 

potassium 1077 M (pK, acouaco- = 4,75). 


a) Quel est le pH du mélange après addition de 5 mL de 

k solution de KOH ? 
bi Quel est le pH du mélange après addition de 16 mL 

de ls Solution de CH ? | 
c) Quel est le pH du mélange après addition de 20 mil 

de la solution de KOKH ? 
di Quel est le pH du mélange après addition de $5 mL 

de la solution de KOH ? | 
e) Quel est le pH du mélange après addibén de 50 mL 

de la solution de KOH 7 


1% Objectif : comprendre l'importance 
de la différence des pK, pour prévoir la réaction 
de neutralisation de deux acides présents dans 
la même solution. 

On titre 50 mL d'un mélange 107€ Men Ha, et 5107 M 

en Ho, par une solution d'hydrovyde de potassm 

2-10 2 M. pk = 420 : ph = 5,20). 

a) Quel est le pH du mélange après addition de 25 ml 
de la solution de KOH ? 

b} Quel est le pH du mélange après addition de 12,5 mL 
de la solution de KOH ? 

c} Quel est le pH du mélange après addition de 20 mil 
de la solution de KOH ? 

di Quel est le pH du mélange après addition de 25 mL 
de la solution de KOH ? 

e) Quelest le pH du mélange après addition de 325 mL 
de la solution de KOH ? 

D Quel estle pH du mélange aprés addition de 50 mL 
de la solution de KOH 7 


18. Objectif : savoir calculer une capacité 
tampon. 

On mélange 100 mL de solution aqueuse d'acide 

benzoïque 0,12 molaire avec 50 mL de solution 

d'hydnyde dé potassum O.15 molaire. 


(Pa cecoocmacoo = 4,40) Quelle est capacté 
tampon de ce mélange ? 


19. Objectif : savoir calculer une capacité 

tampon. 
On mélange 100 mL de sobution aqueuse d'acide 
benzoïque 4,50- 1077 M avec 50 mL de solution de 
benzoate de sochum 0,15 molaire, Quelle est la capacité 
tampon dé ce mélange ? 


20, Objectif : comprendre que, pour des polyacides 
de K, très différents titrables séparément, | 
la première acidité peut être prise seule 
en considération. 

a) Cakuler le pH de solutions aqueuses d'aude 
phosphoñique : 10CUM 10 M 10% M 10 M. 

bi Pour chacune d'entre alles, calouler ke pourcentage 
donisation. 

c) Vénfier que la deunoèmme acdité peut être négligée. | 


21. Objectif : réaliser que, lorsque les acidités 
sont proches, Le raisonnement précédent 
peut s'appliquer dans certains cas. 
Les PK, de l'acide tartique (—-CHOH—CO0H]; sont 3,10 
et 4,30. Quel est le pH d'une solution d'acide tantrique : 
ai cenmolaire ? Ej milimolaire # 


22. Objectif : comprendre la distribution 

des espèces pour les polyacides de pK, 

très différents. 
Soit un triacide H,a dont les pK, som respectvernent : 
2,60 ; 7,10 ; 11,40. Quelles sont les espèces en solution à 
PH : a) 3,00 ? b) 4,85 ? ch 6,80 ; d} 9,25 : e} 11,50. 


23. Objectif : comprendre que la seule dissolution 
dans l'eau d'un protolyte polyfonctionnel 
ne permet pas d'obtenir La forme unique H,a 
ou a". 

Soit une solution de Ho dont les pK, sont 

respectivement : 2,50; 700; 11,50. 

a) Pour quelle valeur de pH le forme Hs existe-t-elle 
seule en solution ? 

bi Comment obtenu ce ph à partir de 200 mL d'ure 
solution 1072 M de Ho ? 

c} Pour quelle valeur de pH la forme 97 exste-t-elle 
seule en solution ? 

di Comment obtenar ce pH à partir de 200 mL d'une 
solution 1077 M de Hayo ? 


24. Objectif : comprendre la distribution des 

espèces pour les polyacides de pK, proches. 
Soit un diacide H:9 dont les pK, sont respectivement : 
3,60 et 4,50. Quelles sont les esphces en solution à pH : 
8) 3,60 ; bi 4,05 ; €) 4,50 ; di 50 


25. Objectif : savoir calculer Les concentrations 
des différentes espèces chimiques lors 


de la neutralisation d'un polyacide. 
L'acde citique HOCOCH--[0H]0ICOOHI-CHCOCH est 
un triacide que l'on notera H,9) dont les pK, sont : 2,94 ; 
4,14 et 5,82. À 200 mL d'une solution aqueuse d'acide 
otrique 107 M, on ajoute la quantité d'hydroxyde de 
potassium nécessaire pour amener ke pH à 4,14, Quelles 
sont les espèces citnques en solution et leurs 
concentrations respectives ? En déduire la quantité 
d'hydrosvde de potassium ajoutée, Qu'en pensez-vous ? 


26. Objectif : comprendre le comportement des sels 
hydrogénés de polyacide. 

Quel est le pH dune solution de NaH,PO,1072 M 7 

Quelles sont les espèces en solution ? 


27. Objectif : comprendre la différence entre 
amphotère dont les pK, sont proches. 

Quel est le pH d'une solution 1072 M de tartrate acide de 

sodum ? Les pK, de l'acide tartique (—CHOH-CO0H); 

sont 3,10 et 4,30. Quelles sont les espèces en solution ? 
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28. Objectif : comprendre que, dans ce type de sel, 

le ph est indépendant de la concentration. 
Quel est le pH d'une solution de NaH,PO, 107! M? 
Quelles sont les espèces en solution ? 


29, Objectif : comprendre le comportement des sels 
hydrogénés de polyacide. 
Quel est le pH d'une solution de NaH,PO, 1077 M? 
30, Objectif : comprendre que, dans ce type de sel, 
le pH est indépendant de la concentration. 
Quel est le pH d'une solution de Na,HPO, 107 M7 
31. Objectif : comprendre Le pH créé 
par une polybase de K, très différents. 
Calculer le pH de solutions de Na,PO, de concentration : 
10 M, 107 M 107 M. Pour chacune de ces 
concentrabons, calculer ce, et ce. 
32. Objectif : comprendre le pH créé par une dibase 
de K, proches. 
Quel est le pH d'une solution 107? M de tarirate de 
sodum Ma;T ? Quelles sont les espèces en solution ? 
Les pK, de l'acide tartique {—CHOH-COOH]; sont 3,10 
et 4 30. 


33. Objectif : comprendre la neutralisation 
progressive des acidités, lorsque les pK, 
sont très différents. 

Quel est le pH du mélange de 25 mL d'une solution 

1072 M d'un acide Ho (de pK, = 2,60 : 700 : 11,50) 

AvÉC : 

a) SmL de solution de NeOH 3-10 2 M7 

b) 12,5 mL de solution de NeOH 23-1072 M? 

c) 20 mL de solution de NaOH 2.102 M7 

d) 25 mL de solution de NaOH 21077 M? 

e) 30 mL de solution de NaOH 21072 M7? 


34. Objectif : comprendre la neutralisation 
progressive des acidités, lorsque les pK, 
sont proches. 
Quelles sont les espèces en solution et quel est le pH du 
mélange de 25 mL d'une solution 1077 M d'un acide Ha 
(pK, : 4,20 ; 5,20) avec : 
a) 7,5 mL de solution de MaOH 2. 1972 M? 
b} 12,5 mL de solution de NaOH 2-1072M 7? 
ce) 1875 mL de solution de NaOH 2-1072M7 


35. Objectif : comprendre l'importance de la 
différence entre les pK, sur la nature des 
espèces en solution lors de la neutralisation. 

a) À un litre de solution O,10 M d'un diacide Ha, on 
ajoute 83 mmol. d'hydrocvde de sodium. Quel est le 
pH ? Les pK, du diacide H,a sont 4,20 et 8,20. 

b) La Pharmacopée Européenne décrit la préparation 
de : « solution tampon succinaté pH = 4,60 » de La 
façon survante : dissoudre 11,80 g d'acide sucoinique 
dans de l'eau distilée, ajouter 82 mL de solution 


Chimie analytique 


dhydroxyde de sodium 1,0 M et compléter avec de 
l'eau distlée # 1 000 mL Les pK, de l'acide 
axcinique HOCO-CH:-CH,COCH sont 4,20 et 
5,80. Expliquez pourquoi les pH de a} et b} sont 
dfiérents, Posez les équations dont la résolution 
permettrait de calculer le ph du tampon. 


36. Objectif : comprendre le comportement des sels 
non hydrogénés de polyacide de pK, proches. 
L'acide citrique HOCOCH,—[OH]C[COOH]-CH,COOH est 
un tnacide (que l'on notera H,0] dont les pK, sont : 2,94 ; 
4,14 : 5,82, À 200 mL d'une solution aqueuse d'acide 


36. On titre 20 mL d'une solution d'acide benxoïque 
5.1072 M par une solution R, d'hydroxyde de 
sodium 0,10 M (PK, c Hcoomyc.Hcoo © 4,19). 

a) Quel est le BH de la solution après sddibon de 5 mL 
der? 

b} Quel est le pH de la solution après addition, au total, 
de 10 mL de R ? 

c) Quele est la vanation de pH entre = 1 Où et + 1 Oo du 
pont d'équivalence ? 

d) Parmi les indicateurs colorés sutvants, ke ou 
lesiquelés} choisiriezvous ? pK, rouge de méthyle 
= 5,2 ; pK, bleu de bromotiymol = 6,8 ; 

PE, Phénolpaléine = 5,0. 

39. À 50 mL d'une solution aqueuse 2:10"? M d'un 
moncacide Ha (de pK, = 2,75), on ajoute 20 mL 
d'une solution 2,50- 107? M d'hydroxyde de 
potassium. Quel est le pH de la solution ? 
Démontrez 

40. À 50 mL d'une solution aqueuse 2.107? M d'un 
moncscide He (de pK, = 2,75} on ajoute 20 mL 
d'une solution 5,0- 1072 M d'hydroxyde de 
potassium. Quel est le pH de la solution ? 
Expliquer. 

41. On veut préparer une solution tampon 
décimolaire de pH = 4,00, à partir des éléments 
suivants : 

ai solution d'acide benzoique (CHHACECH} 0,10 M 
(PK = 4,19) : 

bi solutions de benzoate de Na 0,10 M, de NaOH C2 M 
et HCI 0,5 M. 

Comment procède-t-on ? 

42. On veut préparer 500 mL d'une solution 
tampon décimolaire de pH = 700. On dispose 
des solution suivantes : 

a) solution C5 M HCOOH (pK, = 3,75} : 


chrique 1077 M, on ajoute 6 mmal, de solution 
hydrovde de potassium, Quel est le pH de LB solution 7 
37 Objectif : comprendre l'importance du choix 

de l'indicateur. 
25 mL d'une solution aqueuse de Na,o, sont titrés par 
une solution de HO] 0,15 M en présence de Rouge de 
Méthyle, Au changement de couleur de Findicateur, le 
volume de solution de HCI introduit est 32,8 mL. Quelle 
est là concentration exprimée en molanté de L solution 
aqueuse de Nav À Expliquez. 
Les pK, de Hag sont : 3,2: 71 ; 11,0 Le pK, du rouge de 
méthyle est de 5,2 


b) solution 0,3 M AcOH (pK, = 4,75) : 

c} solutions 1 M MNH3 (pK, = 9,26); 

di solution d'acde benzoïque (CH: COOH) 0,25 M 
(pKs = 4,19) ; 

e) cristeux de méthanoate de sodium HCOONa* : 

fi cristaux d'éthanoate de sodium C:H,C0O0-Na* 
(souvent noté ACOT Ma*) : 

gi solutions de benzoate de Na 0,2 M, de NaOH 0,2 M 
et HCIO,5 ML 

Comment procéde-t-on ? 


43. On veut préparer une solution tampon 
décimolaire de pH = 9,00. On dispose des 
mêmes réactifs que dans l'exercice précédent : 

a) Quel mélange choisir ? 

b) Comment préparer 500 mL de tampon décimolaire ? 

ci Calculer la capacité tempon de ls solution préparés. 


44. Quelles sont les espèces en solution et 
leurs concentrations respectives, à pH = 2,0 ; 
25:30:;:3,5:4,0;4,5;:4,75:5,5; 20; 9,25; 
11,5 : 

a) pour un acide H4o 1077 M dont les pK, sont 
respectyement : 25; 70: 11,5; 

b) pour un acide Ha 1072 M dont les pK, sont 
respectivement : 3,5: 4,5. 

45. 

a) On dissout 6,8 g de dihydrogénophosphate de 
potassium dans 500 mL d'eau distilée, soit À cette 
solution. Quel est le pH de la solution A ? 

b} On dissout 1791 g de monothydrogénophosphate de 
Sodoum hydreté dans 500 mL d'eau distilée, soit 6 
cette solution. Quel est le pH de la solution B ? 

c on mélange 100 mL de solution À et 150 mL de 
solution 8. Quel est le pH du mélange ? S'agitAl d'une 
solution tampon ? Quelle est 53 molarité ? 


di Comment préparer 500 mL d'un tampon 
phosphorque décimolane de pH = 7,40 à partir de la 
solution À de l solution B, du mélange, sachant que 
l'an dispose également d'une solution d'acide 
chlotydrique 0,25 Met d'une solution d'hydroxyde 
de sodium 0,20 M, 

Les masses molaires sont : 

Na,HPOA,12H,0 = 358,14 gemol! : 
KHPO: = 136,0 g-mol°!, Les pK, de l'acide 
phosphonque sont 2,23 ; 721 ; 12,32. 

46. Quel est Le pH d'une solution de carbonate de 
sodium Na,CO, 107* M? 

Les pKa de H:00; sont 6,40 et 10,30. 


47. Ho est un acide dont les pK, sont 
respectivement : 2,50 ; 7,00 ; 11,50. Quelle 
quantité d'hydroxyde de sodium doit-on ajouter 
à 25 mL de solution aqueuse de H,a 2-10 M: 

a) pour obtenir une solution de pH = 4,75 ? 

b) pour obtenir une solution de pH = 7,00 ? 

c pour obtenir une solution de ph = 9,25 7 


Fo les correctons se reporter 6 lo page 127 
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48. On mélange 50 mL d'une solution 0,10 M d'un 


a) 
b} 


o 


49. Quel est le pH 


composé À. 

Avec 20 mL de solution d'hydrode de sodium 
0,25 M, le PH est de 5,10 

hvec 30 mL de solution d'hydrovde de sodium 
0,25 M, le pH est de 740. 

Avec 20 mL de solution d'hydrode de sodium 
0,50 M, le pH est de 9,55. 

Quelle est la nature du composé À 7 

Quelles sont Les constantes ptsco chimiques 
accessibles par ces données ? 

Explicitez clairement la contibution de chacune des 
5 mesures à la détermination de la nature du 
composé X. 

… de la sérine 
HOCH,CHCOOH(NH,) dont les pK, sont 2,20 et 
9,25 ? 

joue de l'acide glutamique 
HOOCCH,CH,COOH(NH,) dont les pK, sont 
2,30 : 4,25 : 9,70 ? 
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LL Notions générales 

I. Influence du pH sur la stabilité des complexes 
Il. Volumétrie par formation de complexe 

IV. Applications de la réaction de complexation 


Objectifs 
* Savoir établir là constante conditionnelle de stabilité d'un complexe et être capable 
à partir de celle-ci de prévoir les réactions de complexation. 
| + Savoir calculer les valeurs de pM et pL de différents types de complexes en solution. | 


| + Connaître les principaux chélateurs utilisés en complexonométrie et décrire les 
différents types de dosages possibles. 





L Notions générales 


A. Définition des complexes 


Un complexe est un édifice poly-atomiques constitué par un ion ou un 
atome central autour duquel sont coordonnés des atomes des ions ou 
des molécules appelés ligands ou coordinats. 

Dans ce cours, nous nous limiterons au cas particulier des complexes de 
type ML, formés par l'association d'un cation métallique central M et d'un 
ensemble de n molécules ou ions L. Ainsi les ions Cu** s'associent avec 
quatre molécules d'ammoniac NH; pour former le complexe 
[CU(NH3)4 

L'existence de telles associations est mise en évidence par le fait que 
certaines réactions ioniques des constituants ne se produisent plus. Ainsi 
les ions hydroxydes OH” ne précipitent plus les ions Cu?* du complexe 
[CU(NH:) +. 


B. Rappel sur la structure des complexes 


Un complexe est organisé autour d'un ion métallique coordinateur M 
auquel sont liés des ions négatifs ou des molécules L, appelés coordinats 
ou ligands, par des liaisons dites liaisons de coordinance. 

Le ligand (base de Lewis) donne un doublet libre à l'ion coordinateur 
(acide de Lewis) qui l'accepte. 


Ligand L 





on métallique 
coordinateur M : Gu?+ 





Le nombre n de liaisons formés entre l'ion coordinateur et les coordinats 

est l'indice de coordination ou coordinence. 

La charge d'un complexe est égale à la somme algébrique des charges 

des ions coordinateurs et des ligands qui le constituent. 

On distingue deux types de complexe : 

“les complexes simples dans lesquels chaque coordinat n'est lié à l'ion 
central que par une seule liaison de coordination. 
Exemple : [Cu(NH:),]#*. 

* Les chélates ou complexes internes dans lesquels le coordinat est lié à 
lion central par plusieurs liaisons de coordination. Exemple : complexe 
formé entre deux molécules d'éthylène di amine et un cation Cu? 


C 


ni ss  — e 
et 
NH, 7 Ve HN 





C. Nomenclature 


Depuis 1970, l'IUPAC {international Union of Pure and Applied Chemistry) 
a recommandé de changer les règles de Nomendature Inorganique 
datant de 1957. 

Les règles à respecter sont les suivantes : 

* dans les formules, le nom de l'atome central doit être placé en premier 
suivi par les ligands anioniques puis neutres, le tout entre crochet ; 

* les ligands anioniques prennent la terminaison « O ». Quelques ligands 
ont des noms particuliers : « aqua » pour l'eau ; « ammine » pour NH, ; 
« nitrosyl + pour NO ; « carbony » pour CO. 

La dénomination d'un complexe dépend de sa charge : 

* charge négative : nom du ligand + nom de l'ion coordinateur + suffixe 
a ÂTE » + charge de l'ion coordinateur (en chiffre romain) : 





La réaction de complexation 3, 


| Exemple : [ Fe[CN)4J* : hexacyano ferrate Il 

* charge positive : nom du ligand + nom de l'ion coordinateur + charge de 
l'ion coordinateur (en chiffre romain) : 

| Exemple : [CU(NH;)4]*: tétrammine cuivre Il 

* charge neutre : nom de l'ion coordinateur + nom du ligand : 

| Exemple : [Fe(CO).] : fer pentacarbonyle 


D. Stabilité des complexes 
Force des donneurs et des accepteurs de ligands 
Notion de pKc 


Un complexe ML,, formé entre un ion métallique M et n ligands L, est une 
entité chimique capable de libérer en solution des ligands L. L'ion 
métallique M est une entité chimique capable d'accepter des ligands L 
En solution aqueuse, la réaction de complexation est une réaction 
d'échange de ligands entre le donneur ML, et l'accepteur M (tout comme 
la réaction acide base est un échange de proton entre l'acide (donneur de 
proton) et sa base conjuguée (accepteur de proton). 
[ML,.] EE M + nL 
Donneur de ligands * Accepteur de ligands + n ligands 


L'application de la loi d'action de masse permet de définir une constante 
de dissociation (ou de complexation) Kc et son cologarithme pKc. 


« - IMIIL _ lAccepteur] [ligandf” 
[ML,,] [Donneur] 
pK = log Ke 
Plus la valeur du pK, d'un complexe ML, est faible, plus ce complexe est 
dissocié donc plus sa stabilité est faible, et plus c'est un donneur fort de 
ligand L (analogie avec un acide AH qui est un donneur de proton 
d'autant plus fort que son pK, est plus faible). 
Plus la valeur du pK, d'un complexe ML, est forte, moins il est dissocié, 
donc plus sa stabilité est grande, et plus le métal M est un accepteur fort 


des ligands L 
+ Remarques 
* On utilise aussi très souvent la constante de stabilité K, et son colaga- 
rithme PK : 
-1 [ML] _ [Donne] 
K. [MJUN [Accepteur]fligand}" 
pK, = - log K 


- Pour conserver une homogénéité de notation avec la constante de dis- 
sociation K, et son cologarithme pK,, nous n'utiliserons dans la suite du 
texte que la constante de dissociation K. et son cologarithme pK, ; 

* L'équilibre [ML,] + M + nL est très souvent la résultante d'une série 
d'équilibres de complexation caractérisés par leur K, ou leur pK, : 


eu «= M 


ML|-IL 


ML] + ML +L = 
[ML] Ka= y 


Fi Chimie analytique 


ML, IL 

[ML] 5 Min + L K,= | eo) (L] 

[ML,] + M+nL K,= [Ia ä Ke Spa 
i=1 i=1 


E. Intérêt du pK. 


Le pK, a un double intérêt. Il permet : 

+ de prévoir les réactions en solution ; 

-de calculer les concentrations respectives [M] et [L] en métal et en 
ligands libres. 


1. Prévision des réactions de complexation en solutions 


Si nous mélangeons deux solutions de complexes ML et NL il s'établit un 
échange de ligand L'entre ML et N ou entre NL et M : 





NU # N+L 


[N] - [1] 
[NL] 














ML4+N 5 NL+M 
_ IN-M 
[ML] - [H] 









La connaissance des valeurs des constantes de dissociation respectives 
K.. et K, (ou de leurs cologarithmes pK,, et pK.) de ML et NL permet de 
prévoir si la réaction va évoluer de gauche à droite (échange de L entre 
ML et N} ou de droite à gauche (échange de L'entre NL ét M). 


_ENLJ:EM) ONU) [MDI] | Ke 

[ML]-[NT [NJ-IL] [ML] Ke, 
si Ka > Ke; (c'est-à-dire si pK, < pKc;) alors K > 1. 
Donc {NL])-[M] = [ML]: [{N] : l'échange de ligand a lieu entre ML et N :; la 
réaction évolue donc logiquement vers la formation du complexe le plus 
stable NL. 








En effet : 


[ML] #% M4+L pKc, 


INLJ % N+L pKcs 
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Un donneur de ligand ne peut donc réagir qu'avec un accepteur de 
ligand N qui a un pK, supérieur au sien. Un accepteur de ligand ne peut 
réagir qu'avec un donneur de ligand qui a un pK, inférieur au sien. 

La réaction est d'autant plus déplacée que la différence des pK, est 
grande. 


2. Calcul des concentrations en métal ou en ligand en solution 
a. Solution d'un complexe 


Soit une solution contenant un complexe ML,, caractérisé par son pK,, 
dont la concentration initiale est C en mole-L'!. En solution, il s'établit 
l'équilibre suivant : 


MLJsMæ+nt Kc=MILE og 


[ML, ] 
Supposons que « moles de ML, par litre se dissocient. On obtient : 
[ML] M L 
Concentrations initiales La 0 (a) 
Concentrations à l'équilibre C-a a ne 
L 
Donc [M] = : = x 


Nous n'envisagerons ici que le cas des complexes peu dissociés pour 
lesquels la concentration en métal [M] est négligeable devant la concen- 
tration en complexe non dissocié [ML,]. Cette hypothèse devra être véri- 
fiée a posteriort en s'assurant que C (= [ML,]) = 10 [M]. 
Dans ce cas C = [ML _] + [M] = [ML] 
La concentration en complexe non dissocié [ML,] peut être confondue 
avec la concentration initiale € en complexe. 
» Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pL 
Exprimons K. en fonction de [L] et de C: 

«- [ML _ [ur 

[MLn] ne 


D'où [L]= nC-Ke . Soit pl = cologfL] = —(pKc —lognC) 


Pourn= 1, pl = + (PKc loge) 


On obtient une formule analogue à celle permettant le calcul du ph d'un 
acide faible connaissant sa concentration initiale et son pK,. 


+ Calcul de la concentration en métal M et de son cologarithme pM 
Exprimons K, en fonction de [M] et de C 


MIE _ IMI-n[MP _ [Mn 
[IML,,] [ML,] € 


D'où im = ke. € soit PM = colog[M] = —-(pK log) 
Von n+1" n° 


Sin |, PM = = (PK< - logC) 


É| Chimie analytique 


b. Mélange d'un donneur de ligand L (complexe ML) 
et d'un accepteur de ligand conjugué (ion M) 
Soit une solution contenant un donneur ML de ligand L de molarité C1 et 
un accepteur M de ligand L à une molarité CZ Le couple ML/M est carac- 
térisé par la valeur de son pK.. 
l'équation a considérer est la suivante : 

[ML] + M+nL 
Supposons que « moles par litre de ML, se dissocient. On obtient : 

[ML] M L 

Concentrations initiales C1 C2 Ô 
Concentrations à l'équilibre C1-o C2+0ù na 
Dans Le cas où « peut être négligé devant C1 et devant C2, les valeurs des 
concentrations [ML,] et [M] varieront peu et pourront être confondues 
avec leurs valeurs initiales, Cette hypothèse devra être vérifiée a posteriort 


en s'assurant que la valeur de «& (c'est-à-dire Û est faible devant les 


concentrations initiales C1 et C2. 


+ Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pL 


_ MU Like stloe ML, _ like +loe C2 
Kc = ML, ] = pl= A (PKc LE l'(pke loge 2) 
Pourn= 1, pl= pke + log D - pkc +log € 


On obtient une formule analogue à celle Re le calcul du pH d'un 
mélange d'acide faible (donneur de proton) et de sa base faible conju- 
guée (accepteur de proton). 

Domaine de prédominance de ML et de M dans le casoün= 1. 


L'équation précédente permet d'écrire ut = 1 O{PL-PKe) 
“pL=> pK.+1 = [M] > 10[ML] l'accepteur de ligand M est prédominant ; 
*pLl<pK.-1= [ML] = 10[M] le donneur de ligand ML est prédominant. 
ML prédeminant M prédominant 
PK, -1 PK. pK. +1 





» Calcul de la concentration en métal M et de son cologarithme pM 
[M] = C2, donc pM = - log C2 


c. Mélange d'un donneur de métal M (complexe ML) à 
et d'un accepteur de métal (ligand L} 


Soit une solution contenant un donneur ML (donneur de M} de molarité 
C1 et un ligand L (accepteur de M) à une molarité C2 Le couple ML/L est 
caractérisé par la valeur de son pK. 
L'équation à considérer est la suivante : 

[ML] + M+nL 
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Supposons que « moles par litre de ML se dissocient. On obtient : 

[ML] M L 
Concentrations initiales C1 Ô C2 
Concentrations à l'équilibre Cl-a « C+ne 
Dans le cas où « peut être négligé devant C1 et na peut étre négligé 
devant C2, les valeurs des concentrations [ML] et [L] varieront peu et 
pourront être confondues avec leurs valeurs initiales, Cette hypothèse 
devra être vérifiée a posteriori. 


» Calcul de la concentration en métal M et de son cologarithme pM 








_ MU [ à : 
ML.) = pM=pKc +log:, =pKc “log 
Sin 1, alors pM=pKc+log re pKc +log a 


Domaine de prédominance de ML et de L lorsque n = 1. 


l'équation précédente permet d'écrire HL- = 1 OPM-pKc) 
“Si pM > pK, + 1 = [L] = 10[ML]  l'accepteur de métal L'est prédominant ; 


*SipM < pK, - 1 = [ML] > 10[L] le donneur de métal ML est prédominant. 


ML prédominannt L prédominant 
| pM 


pK.-1 pK, pK, +1 





» Calcul de la concentration en ligand [L] et de son cologarithme pL 
[L] — C2, donc pL= - log C2 


d. Mélange d'un donneur de ligand (complexe ML) et d'un accepteur 
de ligand non conjugué (ion N) en quantité équivalente 
En solution, les deux équilibres suivants existent simultanément : 

[ML] + M + LINL] & N +L 

[M]-{L] N]-[L] 
KC, = KE, = 
97 MJ 7° IN 

On peut donc calculer pL à partir de chaque équilibre : 





* pL=pKec, og PT 


- pL=pKc, Hz, 


M] [NL 
d'où: 2pLl=- PKe +pKe; +log PT Ed 


En prenant en compte l'équilibre global [ML] + MN + M + [NL] et le fait que 
par hypothèse [ML] = [N], on en déduit que [NL] = [M]. 


Il vient : pl = à (PKc, +pKc;) 


5 Chimie analytique 


e. Complexe amphotère 


Dans certains cas, un complexe ML peut se comporter comme un 
ampholyte : c'est un donneur de ligand selon l'équation 
[ML] + M + L caractérisée par pK,:. 

C'est un accepteur de ligand selon l'équation 

[ML;] + [ML] + L caractérisée par pK,+. 
Une solution d'un complexe [ML] peut étre considérée comme le 
mélange en quantité équivalente du donneur de ligand [ML,] et de 
l'accepteur non conjugué M. 


D'où pl= à (pKc, +pKc:) 


Il. Influence du pH sur la stabilité des complexes 


À Généralités 


Certains ligands L (par exemple F, CH,COO", CNT, NH;) possèdent des 
propriétés basiques. Ils participent alors simultanément : 
* à l'équilibre de complexation entre M et L Ms M+L 
- à l'équilibre acide base entre la base L et l'acide conjugué LH LH & Hf+L 
Le pH à alors une influence sur la stabilité du complexe. 


B. Notion de constante apparente de dissociation K° 


Afin de rendre compte de l'influence du pH sur la stabilité du complexe, 
on définit une constante apparente de dissociation K : 


K= MG avec G=11] + (LH) 


[ML] 
 -1u-uH-qga+ ll ya: 1, 
Ti K, 
| IM-C, [MIEL [H 
d'où K, = MES Lars —} 


Donc K. = KkGi+ El et pK = ke 
ä ä 


C. Graphe pK,= f(pH} 
Trois cas sont à envisager : 


* pH < pKa - 1, alors [H*] = 10 K,, donc 1 peut être négligé devant ue ] 





pk = pkc-log(ll) = pke -logiH*]+log K, 
hi] 
soit pK: = pK, + pH - pK 
La valeur du pK°est donc d'autant plus faible que le PH sera lui-même plus 
faible. Donc plus le pH sera faible, plus la stabilité du complexe sera faible. 


* pH > pKa + 1, alors [H*] < 10 K,, donc he 1] peut être négligé devant 1. 
pK£ = pK, ; le pH n'a aucune influence sur a stabilité du complexe ; 
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-pK, -1 <pH <pKa +1: aucune approximation n'est possible et 


[1 
Ka 


pK = pKe -log (1+=—) 


pK 


pKe ——— 


PK = PKa 





PK; - 1 PKa pK, +1 pH 





Donc pour éviter l'influence du pH sur la réaction de formation de 
complexe ; il suffit de se placer à un pH au moins supérieur d'une unité à 
la valeur du pK, du ligand. 


IL. Volumétrie par formation de complexe 


À Courbes de titrage 


On titre 100 mL d'une solution de molarité C° en M par une solution de 
molarité C* en L 


Y mL de solution 
de ligand L de moarité C° 


{MT : [LU 


M4+L % ML avec K.= MU 





100 mL M 
molarté G° 








| Chimie analytique 


La courbe de complexation représente la variation de pL (ou de pM} en 
fonction du volume v de ligand versé. 


1. Étude de pL = f{V) 


*V=0OmL:f[Ll]= 0, donc pl tend théoriquement vers + cs ; 

°V mL compris entre O et 100 mL : une partie des ions M se retrouvent 
sous forme de ML Dans la solution existent donc un mélange de M etde 
ML ; 


[M] 100C° — VC 


donc, pl=pKc BTTE avec [M]= et [ML]= LL 


100 +V 100 +V 


d'où pl=pKc PL a 





Pour V = 50 mL, pl= pK, ; c'est une solution tampon pour le ligand L ; 


*V= 100 mL: la quasi-totalité de M a été transformée en ML La solution 
peut donc être considérée comme une solution ne contenant que le 
complexe ML à une molarité. 
ane lu 

100 +V 


donc, pl= : (pKc - log C) 
*V = 100 mL: le ligand L ajouté reste sous forme libre. La solution con- 
tient donc un mélange de ML et de L. 
V-100 


do L=-—| = | D — 
1e P ogltl me V +100 


L 


Milieu tampon pour L 





0 50 100 V (mL) 





© MASON La phase ro a deube 0 on chbbt 
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2. Étude de pM = f{v) 
°V=omL:[M]=cC donc pM=- log C ; 


*V mL compris entre O et 100 mL : une partie des ions M se retrouvent 
sous forme de ML Dans la solution existent donc un mélange de M et 


de ML : 
100C° — VC° 
M= - log [M] avec [M] = —— 
p 8 [M] M=— 
_ UN (O0C°-VC) 100 - V 
donc, pM= 08 06 + “tr log C PET 


°VU= 100 mL: la quasi-totalité de M a été transformée en ML. La solution 
peut donc être considérée comme une solution ne contenant que le 
Le 

100 +V 





complexe ML à une molarité € égale à C° 


donc, pM= + (Ke log €) 


«VV 100 mL : le ligand L ajouté reste sous forme libre. La solution contient 
donc un mélange de ML et de L ; 


[L] 





donc, pM=pK. +log = 
onc, pM=p ete 
{ VC —-100€°) 100C° 
Lm—————© et [M] = ——— 
ec [le Goo M: 
V-100 
donc, pM=pK, +log 100 





û 50 100 VimL} 
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B. Ligands utilisés lors du dosage des ions métalliques 


Deux ligands, appelés complexons, sont particulièrement utilisés lors des 
dosages d'ions métalliques. 


1. L'acide nitrilo-acétique ou NTA ou complexon | 


C'est un tri acide faible AH; dont les pK, sont respectivement égaux à 1,9 : 
25 et 9,7. 

Pour ne pas subir l'influence du pH sur la réaction de complexation, il 
faudra donc se placer à un pH supérieur à 10,7. 


2. L'éthylène di-amine tétra-acétique ou EDTA ou complexon II 

C'est un tétra-acide faible YH, dont les pK, respectifs sont 1,9 ; 2,7 : 6,1 et 
10,3. 

Pour ne pas subir l'influence du pH sur la réaction de complexation, il faut 
se placer à un pH supérieur à 11,3. 


€. Mise en évidence du point d'équivalence 
1. Par potentiométrie 


En utilisant des électrodes indicatrices d'ions (cation M ou anion L), il est pas- 
sible de tracer la courbe de titrage et de déterminer le point d'équivalence. 


2. Indicateur coloré de fin de réaction 


Les indicateurs colorés pour les dosages complexométriques sont des 
ligands 1 qui forment avec le cation M à doser un complexe MI. La couleur 
de MI est différente de celle de 1. 

On estime que : 

+ la couleur de 1 prédomine si [1] > 10 [MI] ; 

+ la couleur de MI prédomine si [MI]] < 10[1] 

Le complexe MI est moins stable que le complexe ML 


Début du dosage Fin du dosage 
L 


j | 





M à doser 
AI 
On verse quelques gouttes Le ligand L réagit Lorsque La consommé 
de l'indicateur | dans le solution sur M pour former ML. tout M libre, il déplace M 
de M à doser. | se complexe avec La solution reste de du compless MI st libère 
M pour former MI. Le solution la couleur de MI dans la solution | libre. Le 
prend la couleur du complexe MI solution prend ls couleur de | 
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Exemple d'indicateurs de M : 

- Le Noir Eriochrome T ou MET : c'est un indicateur très utilisé notam- 
ment lors des dosages de Mg**. 

— indicateur de Patton et Reeder : il est très utilisé en biologie pour les 
ions Ca°*, 

- Le pyridil-2'azo naphtol-2 ou PAN. : c'est un indicateur des ions Cu?*. 
- La murexide : très utilisée lors du dosage des ions Ca**, L'intérêt majeur 
de cet indicateur est qu'il est possible, en choisissant de façon judicieuse 
les conditions opératoires, de rendre son virage spécifique des ions Ca?* 
même en présence d'ions Mg?*, Ba?*, Sr2* en quantité équivalente. 


IV. Applications de la réaction de complexation 
À. Applications thérapeutiques qualitatives 


1. Mise a profit de la différence de stabilité de complexes 
dans le traitement des intoxications par certains métaux 


Lorsqu'un métal toxique est présent dans l'organisme en quantité exces- 
sive, il est habituel de tenter de favoriser son élimination et de réduire sa 
toxicité en administrant un médicament susceptible de le complexer ou 
de le chélater. Ainsi le principe du traitement de l'intoxication aux ions 
Pbi+ (saturnisme) repose sur l'administration du complexe YCa*-. Il se 
forme le complexe YPb?- plus stable que YCa?-. Ce complexe beaucoup 
moins toxique que Pb?* est éliminé par voie urinaire. 
YCaë- + Pb?+ — YPbE + Ca?+ 


2. Interactions médicamenteuses liées 

à des phénomènes de complexation 
Certains médicaments (tétracyclines, aminosides, furosémide, édétate de 
sodium, d-pénicillamine) forment des complexes avec des cations biva- 
lents, en particulier avec les ions Ca** ou Mg*. Cette formation de 
complexe entraîne une désactivation partielle de l'actmité du médicament. 


8. Application quantitative : complexonométrie 

Cette technique met à profit le pouvoir complexant du complexon | (NTA) ; 
du complexon 11 (EDTA } ou du complexon Il {sel di-sodique de l'EDTA) 
pour doser les cations et plus particulièrement les ions Ca* et Mg*. 

On peut opérer de différentes façons : 


1. Dosage direct 
Le cation à doser est directement titré par une solution de complexon de 
molarité connue C° 


VT mL d'une solution de Mgf+ de molasité x à déterminer 


2  VeagmlL d'une solution de Y*- de molanité CU versés 
pour atteindre le point d'équivalence 





VeqC! 
y2 
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2. Dosage indirect (ou par retour) 


V0 mL d'une solution de M de molarité x à déterminer 


V1 el d'une séution dé 4 
de malarité CÙ 


4——————— eq ml d'une solution de Mg°+ 
de molarité CT'uersés pour atteindre 
le point d'équivalence 





VIT - veqC° 
Xe = ———"— 
yo 
Cette méthode est utilisée lorsque l'on ne dispose pas d'indicateur pour 
l'ion MM*, 


3. Dosage par déplacement 


Cette technique, qui suppose que le complexe formé entre Ÿ* et M* soit 

plus stable que le complexe YMg*, s'effectue en deux temps : 

* premier temps : à la quantité de cation M°* à doser, on ajoute un excès 
de YMg2-. Il y a libération dans le milieu d'une quantité de Mg?* équiva- 
lente à celle de M°*+ ; 

- deuxième temps : les ions Mg?* libérés sont dosés directement par le 
ligand Y*-. 


V= mL d'uné soutien dé M dé molarté x à déterminer 


Excès de Mg 





Libération d'une quantité de Mgf* équivalente 
à la quantité de MM+ à doser 


i—————————— eg mL de solution de + versés de molarité C9 
pour affémdre le pont équivalent 








Veqc® 
A=— 
Cette méthode, comme la précédente, est utilisée lorsque l'on ne dispose 
pas d'indicateur pour l'ion MY, 


a 
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La réaction 
d'oxydo-réduction 


L Notions générales 

IL Influence du pH en oxydo-réduction 

IL. Influence de la formation de complexes 

IV. Titrages par oxydo-réduction 

V. Applications quantitatives 

VL Applications des réactions d'oxydo-réduction 


Objectifs 
+ Savoir équilibrer les réactions d'oxydo-réduction sous forme ionique et sous forme 
 . moléculaire. 
|» Savoir calculer Les potentiels redox. 
| « Connaître les pancipaux oxydants et réducteurs utilisés dans les dosages de 
| nombreuses espèces mettant en jeu des réactions d'O.R. 


IL Notions générales 
À. Définitions : oxydant-réducteur, couple redox 


1. Oxydo-réduction 

Une réaction d'oxydo-réduction (O.R.) est une réaction d'échange d'élec- 
trans (e”) entre un donneur et un accepteur d'électrons. 

l'oxydation correspond à une perte d'électrons et la réduction à un gain 
d'électrons. 
Un oxydant est une espèce chimique (atome, ion ou molécule) capable 
de fixer un ou plusieurs électrons. 

Exemple : 

h+2e +27 

Fat +e — Fe* 

Un réducteur est un réactif chimique capable de céder à un autre réactif 
un ou plusieurs électrons. 





Exemple : 

217 -L+2e 

Feit — Pet + e7 

Fest la forme réduite , 1, est la forme oxydée. Fe** est la forme réduite , 
Fe** est la forme oxydée. 
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une réduction se traduit par une diminution du n.0 : 


+3 
Exemple : Cr — Cri 
L'équilibrage d'une réaction d'O.R. à l'aide des n.0. est basé sur la conser- 
vation de la somme des n.0. Il faut au préalable repérer l'élément qui est 
réduit et celui qui est oxydé. Pour chaque élément, la variation totale du 
n.0. est la même en valeur absolue. 


C. Potentiel normal redox ou potentiel redox standard 


Tout déplacement d'e” s'accompagne d'un courant électrique. l'équation 
redox Ox +ne7 # Red montre qu'il y à une relation entre la particule 
oxydée et la particule réduite, suite à un échange donné d'e”, caractéris- 
tique du couple redox. Le potentiel électrique mesuré est donc lié à la 
nature du couple redox, à l'équilibre, Il est exprimé par l'équation de 
Nernst qui donne la valeur du potentiel E pris par une électrode inatta- 
quable plongée dans une solution contenant à la fois l'oxydant et le 
réducteur. 





0,06 log [ox] 

[Red] 
E est lé potentiel normal (en volt} du couple redox à l'équilibre lorsque la 
concentration en oxydant est égale à celle en réducteur donc lorsque 
[Ox] = [Red]. 
Si la forme réduite est un solide, [Red] est égale à 1 
0,06 
ne 


EE + 


et E=E° + log [Ox] 


D. Prévision du sens d'une réaction d'O.R. 
Force des oxydants et des réducteurs 


Une réaction d'O.R. n'a lieu que si deux couples redox (1 et 2ÿ sont 

opposés, chacun ayant son propre potentiel normal. 

Ox, + ne — Red, 

Ox, + n,e — Red, 

« Si l'équilibre va dans le sens Ox, + Red, — Red, + Ox,, cela veut dire 
que Ox, oxyde Red, et que Ox, ne peut oxyder Red. Donc Ox, est un 
oxydant plus fort que Ox. 

Si l'équilibre va dans le sens inverse, Red, est un réducteur plus fort que 
Red,. 

* Pour que l'équation d'O.R. se réalise, il faut que les deux couples échan- 
gent le mème nombre d'er. 
L'équation devient donc : 


1 
2 
Cet équilibre est déterminé par une constante K. 


K= [RedJ"-[0x, 7 
[Ox.12.[Red,]" 


Les concentrations sont exprimées en molarité et n sont les coefficients 
stoechiométriques. 


F Chimie analytique 


Si K > 1, [Red] = [Ox,] et [Ox.] = [Red]. 

Le couple © est donc réduit par le couple & et la réaction évolue dans le 
sens 1. SiK < 1 : c'est l'inverse : le couple % est oxydé par le couple &. 

À l'équilibre de la réaction redox, tous les couples sont obligatoirement au 
même potentiel : E; = E;. 


0,06 [Qx.] 0,06 [Ox;] 
EU dj =——— | RL ES +—— lo Ei 
Um Red) * = ‘Red] 


En multipliant les deux membres par n,-n;, on obtient : 


2. 1 ; EU —E 
gel ?-0xp" mme E) 


[OX F2 .[Red,]J"!" 0,06 


Pour que la réaction évolue dans le sens 1 (K = 1) il faut que EŸ soit 
supérieur à ED. 





+ On en conclut que 


Tous les oxydants des couples qui ont un potentiel normal supérieur au 
potentiel normal d'un réducteur d'un autre couple, l'oxydent. 

Tous les réducteurs des couples qui ont un potentiel normal inférieur 
au potentiel normal d'un oxydant d'un autre couple, le réduisent. 





Le potentiel normal redox est une grandeur relative qui permet le classe- 
ment quantitatif des réactions d'oxydo-réduction. Le système de référence 
est le couple 2 H*/H, dont le potentiel normal est, par convention, égal à 
O volt. Les potentiels standards sont classés par ordre croissant. Plus le 
potentiel est élevé, plus la forme oxydée à « tendance » à accepter les er. 
Pour que la réaction d'O.R. soit pratiquement totale, il est nécessaire que 
l'écart des potentiels standard atteigne 0,27 V au minimum. 

En pratique, on utilise la règle du gamma y: 


Exemple : 
Cu?* + Fe° 


Eî 
Cu?* Gui. E(Gu+/Cud = + 0,34 V 


Fei* Fel EU (Fe2+/Fel) = - 0,44 V 





L'oxydant est transformé en son réducteur conjugué. Le réducteur est lui- 
même transformé en son oxydant conjugué. 

La branche descendante du indique les réactifs, la branche montante 
indique les produits de la réaction. 


La réaction d'oxydo-réduction n 


Il. Influence du pH en oxydo-réduction 


A. Sur les réactions redox : équation générale 
Certains oxydants et leurs réducteurs associés peuvent échanger des 
protons en même temps qu'ils échangent des e-. Dans ce cas, le pH de la 
solution intervient dans l'expression du potentiel d'électrode. 
Équation générale : 

Ox, + x H30* +ne Red, +YyH:,0 
L'équation de Nernst s'écrit alors : 


_po, 006 [0x] HP 
E=E = log Red 





L 0.0 x [0x] 
=E0 + —— log [HT + rs A 
_ 0,06 0,06 , [Ox] 

= E° EL H+9 leg, d 


pue, pH est appelé potentiel normal apparent E qui est variable 


pour ue valeur de pH. Le pH influence le potentiel d'équilibre d'un 
couple redox et permet de définir des diagrammes de prédominance. 


“si E0=E", el = 1, le couple est donc inerte vis-à-vis du pH ; 
l 
[Ox;] 


s ei 10 
see [Red,] 





> 1, l'oxydant prédomine ; 


Ox 
«si E <EÛ Re < 1, le réducteur prédomine. 


Si pH augmente, E" diminue, donc : le pouvoir de l'oxydant diminue et le 
pouvoir du réducteur augmente. 





B. Sur La précipitation des hydroxydes de la forme oxydée 
et/ou de la forme réduite 


Les réactions de prédipitation modifient la force des oxydants et des réduc- 
teurs puisqu'elles diminuent le potentiel. Pour qu'une réaction d'O.R. se 
réalise, il faut que la forme oxydée et la forme réduite soient solubles. 


n Chimie analytique 


Prenons comme exemple l'évolution de la réaction d'O.R. entre Fe** et 
Fe+ dans le domaine de pH de O à 14. 

LÉ si 

[Fe?*] 

[Fe**] 

[Fe?*] 

Ceci n'est vrai que si [Fe**] et [Fe**] sont des composés solubles. Or, à 
partir de pH = 2, Fe** commence à précipiter sous forme d'hydroxyde, et 


[Fe**] dans la réaction de Nernst ne peut provenir que de la dissociation 
de l'hydroxyde. 


E = EŸ + 0,06 log 





= 0,77 + 0,06 log — 





= [Fe 1 2 107% : FH] — 
KL={Fe#] [0H =10%; [Fe] = Se F 


Comme [OH]-[H*] = 107% = K, 


H +13 
[FeŸ*] = LR - 10*-[H*}. Cette valeur de concentration est dépen- 


dante du Din 


10*.[H°] 
[Fe**] 


Léquation de Nernst s'écrit alors : E, = Es. Jet + 0,06 log 


soit E; = 0,77 + 0,24 — 0,18 pH - log [Fe**] 


ES = potentiel normal apparent = 1,01 — 0,18 pH. 

Plus le pH augmente, plus ES diminue, plus les ions Fe** seront oxydés et 
précipiteront sous forme de Fe (OH}s. 

Le même raisonnement est applicable à Fe(OH}; qui commence à préci- 
piter à partir de pH 75. Tout dépend du K., des hydroxydes Fe(OH}; et 
Fe(OH);. 

En tenant compte de ces valeurs, on calcule le potentiel apparent de la 
réaction suivante : 


K;, (Fe(OH}s}-[H*] 


E; =E° DO tOH),)-Ke 
3 Fer frer °É K,, (Fe(OH),)-Ke 


ES = 0,23 — 0,06 pH 

Ce potentiel normal apparent est indépendant de la concentration et 
dépendant du pH. Il diminue au fur ét à mesure que le pH augmenté. 

En fonction du pH, trois systèmes redox sont possibles : 

« Fe+/Fef+ à pH <2 : 

- Fe (OH);/Fe*t entre pH= 2 etpH= 75; 

+ Fe (OH)./Fe(OH), au-dessus de pH = 7,5. 

Le potentiel d'équilibre des trois réactions redox s'affaiblit quand le pH 
augmente. 
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IV. Titrages par oxydo-réduction 


À. Généralités 


Une solution de réducteur peut être dosée par une solution d'oxydant 
non conjugué qui à un potentiel redox supérieur. 

Il faut donc disposer d'un couple redox titrant et mettre en évidence 
nettement lé point d'équivalence où le nombre d'e” échangés est le 
même entre l'oxydant et le réducteur. 

Au point d'équivalence, le nombre d'équivalent Red-Ox (nombre d'élec- 
trons) acceptés par l'oxydant est égal au nombre d'équivalent Red-Ox 
{nombre d'électrons) cédés par le réducteur. 

Supposons que nous ayons à titrer V, mL d'une solution d'un réducteur 
Red, (potentiel normal EŸ) de molarité M, et cédant n, électrons par 
mole et que, au point équivalent, nous ayons versé V, mL d'une solution 
d'un oxydant Ox, (potentiel normal E5) de molarité M; et cédant 
n; électrons par mole. Nous écrirons : 


Nombre d'équivalent Red-Ox 
cédés par le réducteur Red, 


M,V,- 1075 n; = MV:-107* M; 


Nombre d'équivalent Red-Ox 
acceptés par l'axydant Ox, 


0 
Au point équivalent, le potentiel de la solution est égal à E = m Et +mE2 
Ni +Nz 


B. La mise en œuvre quantitative d'une réaction d'O.R. 
nécessite que la réaction soit totale 
na Où + M; Red, + Ms Red, + n Oxs 
Il faut que la différence de potentiels entre les deux couples soit au moins 
égale à 0,36 V si les deux systèmes sont monoélectroniques (0,27 V si 
l'un des deux est biélectronique). 


C. La courbe de titrage 
Supposons que l'an se propose de titrer 100 ml d'une solution de Fe** de 
molarité C? par une solution de Ce** de même molarité C? : 
W mL de solution Le dosage est-il possible 7 
de Cet de molarité CÜ 


Et 
Ce*t+ æ Ce Eî (Ce**/Ce#+) = 1,44 V 


Fur Fat ES (Fe*+/Fef + Or W 
100 mL de Fe2+ ne 
et de molarité CO Paper 
E > Er et 





Eî - EŸ = 0,67 V est bien supérieur à 0,36 V 





LEE 
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La courbe de titration représente les variation du potentiel E de la solution 
en fonction du volume v de réactif titrant versé, E = fiv). 


°V= 0: la solution ne contient que les ions réducteurs Fe* 

[Fe*] [Fe*] 

[Fe] (Fe] 

En théorie [Fe**] = 0, la valeur de E devrait donc tendre vers — wc. En réa- 
lité, il existe toujours des traces d'oxydant Fe : [Fe%*] est donc très petit 
mais non nul. Le potentiel ne peut être calculé, on peut simplement dire 
qu'il sera bien inférieur à la valeur de EŸ. 


+ 0 <V< 100 : une partie des ions Fe/*est oxydée en ions Fe** par les ions 
Ce%* qui, eux, se trouvent réduit en Ce**, Dans la solution, nous avons donc 
en présence deux ions réducteurs Fe**, et Ce** et un ion oxydant Fe**. 
Pour calculer le potentiel de la solution, on considère que, parmi les 
deux réducteurs, seul le réducteur le plus fort Fe* manifeste ses pro- 
priétés réductrices : tout se passe donc comme si, en solution, nous avi- 
ons een un mélange de Fe?* et de Fef*. 





E= Eî + 0,06 log — 0,77 + 0,06 log 





nn OU CON CS TOO NO mm 0 V 
re 100 + V gosv FT Cigosy 
LS 








Fe? 
= 077 +006 log PE] = 0,77 + log 


V 
E=E5+0,061 
°E [Fe? [Fe?*] 100 -V 


*V= 100 mL : c'est le point équivalent de la réaction. Tous les ions Fe** 
ont été oxydés en Fe“*, ainsi [Ce**] = [Fe*]. 


E= M EŸ +n2E$ El EŸ+1E5 


+V> 100 mL : dans la solution existent deux ians oxydants Fe** et Ce** 
et un ion réducteur CeŸ*. On considère que, parmi les deux ions oxy- 
dants, seul l'’oxydant le plus fort Ce** manifeste ses propriétés axydan- 
tes, Tout se Ha donc comme si nous n'avions en solution que le cou- 
ple Ce%+/ 


=], 1 V 











VC®-100.C€ ou V-100 100 
Avec [Ce] = = - 0 + [Ce > 0100 
so mb Trpur mule, 
[Cet*] _ _100 
E=E? + 0,06 | + lo 
%E [Ces 8 100 






E en Volts 


=“ Four = SG, 


E=El=077 4 


D M ou d'un titrage complexonométrique. 





(el sû 100 
Équivalence 


Viml de solution titrante] 


L'allure d'une courbe de tirage présente la mème 
évolution que celle d'un btrage acido-basique 





4 Chimie analytique 


D. La mise en évidence du point d'équivalence 


La mise en évidence du point d'équivalence peut s'effectuer par : 

« l'utilisation d'un voltmètre (brusque variation du potentiel) ; 

* l'utilisation d'indicateurs colorés qui sont eux-mêmes des systèmes redox 
dont la couleur de la forme réduite : l. est différente de celle de la 
forme Re Toys 


[lux] 

E=Ey+ © lo 

ù 8 fui 
Quand l,,= se on est au potentiel de virage de l'indicateur qui est une 
caractéristique de cet indicateur. l'indicateur doit être choisi en fonction 
du potentiel de la réaction de titrage. 

Les plus utilisés sont : 

* les orthophénantrolines : pour le dosage du fer et d'autres métaux ; 

- les solutions amidon-iode forment un complexe bleu dès qu'il y a libéra- 
tion d'iode : 

+ la décoloration de réactifs titrants : MnO; — Mn?* 

- la coloration de réactifs titrants : 103 — 1; 


V. Applications quantitatives 

Les méthodes de dosage en O.R. se classent suivant deux critères : 

- la nature du réactif titrant ; 

- le principe direct ou indirect du dosage (comme en acido-alcalimétrie ou 
en complexonométrie). 

Les réactifs titrants ou solutions étalons peuvent être les suivants : 


A. Principales solutions étalons réductrices 


1. Solutions de Fe! 


Elles se préparent à partir du sulfate d'ammonium et de fer hexahydraté. 
Ces solutions ne sont pas stables en milieu neutre et le Fe}* a tendance à 
s'oxyder. Pour cette raison, elles sont surtout utilisées en dosage indirect. 
C'est le cas 5 du dosage par Fe! 

+ du Ce" 

“du chrome M ; 

- de l'hydroxylamine ; 

+ du Mo", des CO: 


2. Le thiosulfate de sodium : Na,5,03 


Ce réducteur stable est très utilisé pour doser l'iode (qu'il soit directement 
en solution où provienne d'une autre réaction d'O.R.). 
2908 +1 —+ 21 +508 

Cette réaction est appliquée au dosage de l'hypochlorite de sodium 
NaCIO (eau de javel}. 
À une prise d'essai de solution d'hypochlorite, on ajoute un large excès de 
KI: 

CO +207 42H — +1, + H,0 
l, est titrée par une solution étalon de Na,5,0,, ce qui permet de déter- 
miner le titre en CIOT. 
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B. Principales solutions étalons oxydantes 


Les plus fréquemment utilisées sont : 

* le permanganate de potassium : manganimétrie : 
«le cérium" : cérimétrie ; 

- le dichromate de potassium : chromimétrie ; 

« l'iode : iodométrie. 


1. Manganimétrie 
La manganimétrie comprend tous les titrages basés sur l'emploi d'une 
solution aqueuse de permanganate de potassium en milieu acide. 
Le potentiel élevé du couple MnQ;/Mnè*t (EŸ = 1,51 V à pH = 0} traduit la 
force du pouvoir oxydant de MnO:;. 

MnO; +8H*+5e — Mn*+ 4H,0 

fralet) {incolore 


Le MnO, est lui-même l'indicateur coloré. On parle pour cette raison de 
système « auto indicateur ». 


» Attention : il est absolument nécessaire d'opérer en milieu dont le 
PH est proche de zéro. En effet, si l'on n'opère pas en milieu très acide, 


l'oxydation totale par MnO; est incomplète et il y a formation de 
MnO;(s). 





En manganimétrie, les dosages sont pratiqués en présence d'acide sulfu- 
rique. L'acide chlorhydrique ne peut être utilisé car il serait lui-même 
oxydé par MnO; avec libération de chlore. 
En milieu sulfurique, le pouvoir oxydant d'une mole de permanganate 
correspond à cinq équivalents. Le titrage des solutions de Mn; peut être 
effectué à l'aide : 
+ d'une solution 0,05 M d'anhydride arsénieux As,0, (AsŸ+ — As°*) : 
As — At +26 
MnO + 8H*+5e — Mn°* + 4 H,0 


5 AS + 2 MnO; + 16 H* — 5 As°t + 2 Mn + 8 H,0 


+ d'une solution 0,05 M d'acide oxalique : 
COOH - COOH — 2C0,+2H*+2e 
MnO;, +8H*+5e- = Mn°*+4H,0 


5 (CO:H); + 2 MnOz + 6 H* — 10 CO, + 2 Mn2+t + 8 H,0 
La solution titrée de KMnO; peut être utilisée pour doser en direct un 
grand nombre d'espèces moins oxydantes : l'eau oxygénée (méthode de 
la pharmacopée), les oxalates, les arsénites, les nitrites et, d'une manière 
générale, des cations métalliques réducteurs qui ont un potentiel normal 
d'oxydo-réduction suffisamment inférieur à 1,51 V (Fef*, Snêt, V5*, 
Mot...) 


2. Cérimétrie 


La cérimétrie regroupe l'ensemble des titrages réalisés à l'aide de solu- 
tions titrées de Ce". 
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| Mi MM 
AV 4 Mig Ma 2 6 MVi M 


1000 1000 1000 4 v° 


4, lodométrie 


Les solutions d'iode sont faiblement oxydantes mais peuvent étre utilisées 
pour le dosage de réducteurs puissants : 

E+2es3r E= + 0,54 V 
où |; est l'ion triodure formé par dissolution de l'ivde dans des solutions 
concentrées en iodure de potassium : 

BS+7-h 

Les solutions d'iode sont jaune brun. Les solutions d'iodure sont inco- 
lores. 
Le couple l,/F est très utilisé car : 
“il est son propre indicateur ; 
* il n'est pas sensible au pH ; 
- la valeur moyenne de E° permet d'utiliser : 

- soit le pouvoir oxydant de l'iode sur de nombreux réducteurs, 

- soit le pouvoir réducteur des iodures vis-à-vis de certains oxydants. 
Dans le premier cas, on effectue un dosage par l'iode, dans le second, un 
dosage d'iode libéré à partir d'un iodure. 


a. Dosage par l'iode 


Liode oxydera un réducteur de potentiel inférieur à 0,54 V C'est un 

dosage direct où l'iode est son propre indicateur (système auto-indica- 
teur). 

L (brun) + 2 e7 = 2 (incolore) {1 mole L, engage 2 €) 

Red — Ox+ne (1 mole de Red engage ne”) 


V, mL de Red de molarité M1 


ie —————— \,mlde l, de molarité M2 





On peut utiliser l'empois d'amidon qui permet de mieux voir la zone de 
virage (coloration bleue quand il y a L, en excès). 

Ce dosage direct est appliqué aux dosages du thiosulfate de sodium, de 
l'anhydride arsénieux, des cyanures alcalins, du mercure, du formol… 


b. Dosage par les iodures 


Les iodures réduiront un oxydant de potentiel supérieur à 0,54 V et seront 
transformés en iode. 
Ox+ne” — Red (1 mole de Ox engage ne”) 
2 F (incolore) — 1, (brun) + 2e (1 mole F engage 1 e”} 
On ne peut pas faire de dosage direct : la formation d', dans la solution 
qui doit devenir de plus en plus brune ne permet pas de mettre en 
évidence un point d'équivalence. Il faudra donc toujours faire des dosages 
en retour selon le principe suivant : 


ni Chimie analytique 


D 7 V, ml d'Ox de molarité M, 

| | F en sxoès 

nr nr D” 

à" 5,07 (V, mL de thiosulfate de Molarité M,) 





Ox+ne — Red (1 mole de Ox engage ne”) 
21 (incolore) = L (brun) + 2 e° (1 mole | engagée 1 67) 
290$ — SO +2e (1 mole 5,05 engage 1 e} 
Nombre d'équivalents à doser = Nombre d'équivalents de thiosulfate 
V:-M,: 10 en Va-M3:107*:1 


VI. Applications des réactions d'oxydo-réduction 


Les applications des réactions d'O.R. sont nombreuses. 


A. En biologie 

* La photosynthèse peut être considérée comme une réaction d'O.R. met- 
tant en jeu le couple O./H,0 et nécessitant l'énergie lumineuse. 

* La respiration est due 4 des réactions d'oxydo-réduction en chaine qui 
ont lieu dans les mitochondries. 

* Dans l'organisme circulent de nombreux métaux. Certains sont fixés à 
des protéines et à des enzymes et assurent des transferts d'e” grâce à 
leur potentiel d'O.R. Au pH (# 7} des organismes vivants, Fe (OH}; préci- 
pite. De ce fait, in vivo, Fel!! est complexé : 

— avec l'hémoglobine (Fe!) qui assure le transport de ©, : 

- avec la ferritine (Fe!) qui est une forme de stockage du fer ; 

— avec les transferritines (Fe!) qui transportent le fer : 

— avec les cytochromes qui assurent les transports d'e” dans les mito- 
chondries. 

* Au cours du traitement de certaines leucémies, seul Aslll est actif et non 
As!" qui est alors artificiellement complexé, 


B. En milieu industriel 


* Les piles : alcalines, au lithium. 
* Les accumulateurs : batteries. 
- La purification de l'air par oxydation chimique de produits soufrés : H,5, 
CH:5H.. 
+ La photographie : réduction du bromure d'argent. 
- Le fonctionnement des air bag est dû à une réaction d'O.R. qui va provo- 
quer leur gonflement. 
- La corrosion atmosphérique met en jeu de nombreuses réactions d'OR. 
Les couples Fe**/FeŸ et O,/OH° vont être à l'origine de la rouille. 
- Les applications de l'électrolyse : 
- pour lutter contre la rouille, on peut former des oxydes protecteurs par 
anodisation ; 
— pour protéger des coques de navire ou des canalisations en sol humide, 
on peut réaliser une protection cathodique en reliant la masse métalli- 
que à un potentiel élevé pour qu'elle devienne la cathode d'une pile ; 
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1. Objectif : savoir équilibrer les réactions d'O.R. 
Écrire la réaction ionique équilibrée d'OLR. de l'oxydation 
de Feît (couple Fe"/Fel} par MnO: (couple Mn“l/Mnl. 


2 Objectif : savoir équilibrer les réactions d'O.R. 

Écrire la réaction tonique totale de l'oxydation des nètrites 

en nitrate (couple MONO par le permanganate Mn 

(couple MrO: Mat]. 

E Objectif : savoir calculer le n.0. d'un élément. 

Quel est le no. des métaux dans les formules 

suivantes : MnO:, CrOi-, MnQs, C0? 

4 Objectif : savoir équilibrer une réaction d'O.R. 
par les n.0. 

À Faide des n.0., équilibrer la réachon de acide natrique 

cancentré sur le cuivre. 

On denne les couples : NOG/NG et Cié*/Cul 

5. Objectif : savoir calculer un potentiel redox. 

Quel ser le potentiel d'une solution renfermant : 

a} 107! MAL de Fe“t et 107! M/L de Fe}+ 

bi 107% ML de Fe** et 107! ML de Fe°* 

On donne : Elus. = 0771 V 

6. Objectif : savoir calculer un potentiel redox. 

Quel sera le potentiel normal du couple PR#+/Pb si le 

potentiel mesuré, risque l'on plonge une électrode de 

PE darts une solution contenant 1072 M de Pb?+ est de 

QI v? 

T Objectif : savoir calculer une concentration à 
partir d'un potentiel 

Quel volume d'une solution dé O1 M de Sn2* doit-on 

ajouter à 20 mL d'une solution 0,05 M de Sn°* pour 

mesurer un potentiel de O1 7 

On donne : Euesonse OS V 

8 Objectif : savoir déterminer le sens des 
réactions d'OR. 

Écrire les équations ioniques équilibres des réactions 

SUMANEs : 


1 ÿ 
Fef* + nt 2 Fest + Snt 
r | 


Cr* + Ag? = Cr 4 Ag” 
1 


| 
NO + Cul a NO, + Cu?* 
À 


On donne les E; de : 
Fe*/Feët + O77V 
Sn fs + OISV 
Cét/C - Q74Y 
Ag FA + OBON 
NOS/NO, + O94V 


Cut*/Ouf + OAV 
Indiquer le sens de ces réactions et quel est l'ooydant et le 
réducteur. 
S. Objectif : savoir trouver le couple oxydant 

et le couple réducteur. 

Que 5e passet-1l s on plonge une lame de cadrnium 
métallique dans une solution de sulfate de ouvre ? 
On donne : Eco O4 N ét Esicye  O,40 V 
Mème question, si on plonge une lame de cuivre dans 
une solution de chlorure de cadmèum, 


10. Objectif : savoir calculer un potentiel à un pH 
donné. 

Quel est le potentiel d'une solution obtenue en 

mélangeant 50 ml d'une solution C0 M en Mn 

tampannée à PH 5 avec 100 mL d'une solution 015 M 

en Mn tamponnée à pH 5 7 

On donne : Eure = 1,50 V 


11. Objectif : savoir mesurer l'influence du pH 
sur Les réactions d'O.R. 

e) Connaissant EV (= 1,233 V) du couple Cr,0$"/Cr*, 
établir le relation entre potentiels normaux apparents 
de ce couple et le FH, en Suppésant qu'il n'y a aucune 
précipiétion. 

bi Calculer le potentiel normal apparent : à pH = 7, 
pi=4, ph=1 

Expliquer le rôle du pH dans le pouvoir Goélant du 

dichromate, 


12. Objectif : connaître l'influence du pH 

sur Le pouvoir oxydant. 
Comment le couple 05/1, ajouté à une solution de pH 
inconnu permets de vénfier l'acidité ? 
justifier la réponse par le calcul du potentiel normal 
apparent. 
On donne : EŸ= 1,19 


13. Objectif : savoir calculer le potentiel d'équilibre 
d'une solution contenant des ions Ce** et Ce** 
à concentrations égales, 

- àpho Eurcess = 161 

- àpH4 Ejceçoeatces-] * 1,871 - 0,236 pH 
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20. Quel est le potentiel d'une solution obtenue en 
dissolvant dans 100 mL d'eau distillée 
0,07 mole de $nCl, et 0,3 mole de SnCl, ? 

On done : 

ES (ont /5 nt me 0,18 V ; E9 (O/2 he 136% 


21. Sachant que le potentiel d'une lame de cuivre 
plongeant dans une solution de nitrate 
cuivrique est de 0,28 volt, calculer la molarité 
de cette solution en ions nitrates, 

On donne : 

EP (Cu+/Cu} = 0,34 voit 


22. On titre 100 mL d'une solution contenant 
p gramme de FeCl, pur à 100 %, par une 
solution de SnCl, 0,1 M. Le point d'équivalence 
est atteint lorsque l’on a versé 100 mi de la 
solution de SnCl, 0,1 M. Quelle est la valeur 
dep? 


Four les corrections, se reporter à lo page 140 


La réaction d'oxydo-réduction n 


On donne : 

ET (Fe**t/Feît} es 077 V 
E° {Sn Sn} = O, 14 Y 
ES (CC = 1,56 V 
FeCl, : 162,5 g-mole”! 


23. Dans un bêcher on introduit 10 mL d'une 
solution d'iode décimolaire, 30 mL d'eau 
distillée et quelques gouttes d'empais 
d'amidon. La solution se colore en bleu. 
Combien de ml de thiosullate décimolaire faut- 
il verser pour décolorer cette solution ? 


24. Soit le système Red-ox suivant : Ox + 2 67 
Red. Le potentiel d'une solution aqueuse 
contenant 0,2 mole + litre”! de Red et 
0,3 mole-litre”" de Ox est de 0,155 V. 

Quel est le potentiel normal de ce couple ? 
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La réaction de formation 
de composés peu solubles 
(réaction de « précipitation ») 





Équilibre en phase hétérogène 
(solide/solution aqueuse) 


L Notions générales 

IL Notion de produit de solubilité 

Il. Solubilité des composés peu solubles 
dans des solutions complexes 

IV. Volumétrie par réaction de formation 
de composés peu solubles 

V. Applications de la réaction de formation 
de composés peu solubles 





Objectifs 
* Savoir établir la constante de solubilité d'un produit peu soluble. | 
Fe Connaître l'influence du pH et de la formation de complexe sur la solubilité d'un produit. | 
+ Savoir calculer les valeurs des concentrations en ions d'une solution saturée. 
| « Connaître les principales techniques de dosage par précipitation. 

















Nous allons étudier le comportement en solution aqueuse de composés 
peu solubles (le terme insoluble est à proscrire ; en effet, une solubilité 
peut être très faible mais elle n'est jamais nulle). 

Il y a équilibre en phase hétérogène, s'il existe du solide en suspension dans 
la solution aqueuse, en équilibre avec les espèces chimiques de la solution. 
Soit À, B,, le composé peu soluble. Si tout À B,, est dissous, il ne reste 
pas de À, B,, solide en suspension. Il n'y a pas d'équilibre hétérogène. 


Dans le cas contraire : An Em! = An Bm (dissous) 
{ri 


n A+ + m BP (ions de la solution) 


Les composés peu solubles répondent donc à ces deux équilibres succes- 

sifs. On devra envisager le comportement des composés peu solubles 

sous deux aspects différents : 

+ d'une part, l'étude de la formation des composés peu solubles, c'est-à- 
dire l'étude des réactions de précipitation ; 

- d'autre part, l'étude de la dissolution de ces composés peu solubles. 


s Chimie analytique 


L Notions générales 


À. Définition de La solubilité 


La solubilité s d'un composé dans l'eau pure est, par définition, la concen- 
tration en composé de la solution aqueuse saturée, c'est-à-dire la concen- 
tration maximale que peut atteindre la solution en composé dissous dans 
l'eau. 

La solubilité est définie lorsque le système est à l'équilibre (même si le 
temps est long pour obtenir l'équilibre). Il reste du solide que l'on peut 
filtrer. La concentration en soluté du filtrat correspond à cette concentra- 
tion maximale. L'opération de filtration ne modifie pas l'équilibre. La solu- 
bilité s'exprime en mol-L°!, mmaol.L°! ou umol-L! ; éventuellement en 
g-L'!,mg-L''ou pg-L°!.….. 

L'ordre de grandeur de la solubilité dans l'eau est très différent selon la 
nature des composés. Elle peut être plusieurs fois molaire ou au contraire 
très inférieure à 107% M (micromolaire). Elle est toujours chiffrable, jamais 
nulle ; on ne parle que de composés peu solubles. 

La solubilité dépend d'un certain nombre de facteurs : (cf. cours de 
chimie générale). 


1. Facteurs physiques : principalement la température 


L'influence de la température résulte du fait que la dissolution s'accom- 
pagne d'effet thermique. La chaleur de dissolution peut être positive, 
négative ou nulle : 

-si elle est positive, la dissolution s'accompagne de dégagement de 
chaleur ; c'est un cas rare : lo solubilité diminue quand la température 
augmente. Par exemple : CaS0O, est moins soluble à chaud qu'à froid. 
Ceci explique l'entartrage des cumulus électriques ; 

“le plus souvent, elle est négative. La dissolution consomme de la 
chaleur : la solubilité augmente avec la température ; 

* parfois, elle est nulle : la température n'influence pas la dissolution. Par 
exemple : NaCI. 


2. Facteurs chimiques 


Si des substances chimiques, susceptibles de donner des réactions avec 
les espèces nées de la dissolution, sont présentes en solution, la solubilité 
est modifiée et on parle alors de solubilité apparente que l'on note s' par 
opposition à s dans l'eau pure. 


IL Notion de produit de solubilité 


À. Le produit de solubilité 
L'équilibre de solubilité comprend deux équilibres successifs : 
ABmt © ABn dissous) = nAM*t + mB" 
Dans l'eau, dans le cas d'électrolytes forts, (seuls cas que l'on traitera ici) : 
AB (dissous) —+ n AT + mBT 


il n'existe pas de forme À, B,. en solution, puisque le deuxième équilibre 
est totalement déplacé vers la droite. 
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*si les concentrations totales en ions AT et en ions B"° sont telles que 
af- ag deviendrait supérieur à Kangm, alors une partie des ions AY et 
des ions 8°" précipitent sous forme A,B,, !. L'équilibre solide/solution 
existe. La solution aqueuse contient les ions restant AT et B° en équili- 
bre avec le solide formé : A,B,, ! = n AM + m 8 
Dans la solution a'{-a'5"= K;pangm : d'a < 94 théorique, d'y < ag théorique. 
Exemple - Formation d'un sel AB à partir d'une solution de sel solu- 
ble A*,NO; lors de l'addition d'une solution de sel soluble B”, Na*. 
Composition de la solution initiale [A*] = [NO:] = €, soit a, l'activité 
des ions A* dans la solution initiale. On ajoute petit à petit des ions B° 
(on supposera qu'il n'y à pas de variation de volume). 


KspAB 





_ tant que ds < : . la solution aqueuse reste limpide : tous les 


un] 

ions B° et tous les ions A* sont en solution ; 

: : ÉspAB , DS 
- lorsque a, devient juste égal à Én c'est le début de précipita- 

O 

tion, situation limite où tout B7 est en solution, A* étant en solution à sa 
concentration théorique ; 
- si ag théorique devenait tel que ag-a, serait supérieur à K;,ag, la 
situation étant impossible, AB : précipite. Dans la solution : 5-04 = Kipag : 
avec Ca < On Et On < Ag théorique 


On parlera de fin de précipitation lorsque la quantité de A restant en 


solution est < _—_ de la quantité initiale (il s'agit de quantité. 





Attention aux variations de volume). 


Exemple - Titration d'une solution d'ions CF par des ions Ag* 
| (titrimétrie). 
On titre 20 mL de solution de MaCl 10*M par une solution de 
AgNO; 1,5-107? M. Quelle serait la quantité de Cl restant en solution 
au point d'équivalence ? 
Réponse : Ag* + OF # Ag L: 
= dans le bilan de masse des CF, [AgCl !] représente la concentration 
en CF disparus de la solution, Cu a- = [AgO 1] + [CM] : 
— dans le bilan Ag*, [AgCI 1] représente la concentration en Ag dispa- 
rus de la solution, Craie age = [lAR*] + [AgCI 1] ; 
- au point d'équivalence, la quantité d'ions Ag* introduite est égale à 
la quantité d'ions CF à doser, [Ag*] + [AgCll] = [CF] + [AgCl{]l: 
[Agtl= (Cl = JKSpAgCI = 1,34: 107$ mol-L'1. 
Au point d'équivalence, la quantité d'ions Ag* introduite est égale à 
0,20 mmol. (quantité d'ions CF à doser). Le volume v' de solution de 
0,20 
0,015 
de la solution est : 4 = 20 + 13,33 = 33,33 mL. 


La quantité de CF restant en solution est : 
33,33-1,34- 10 * = 44,67: 10° mmaol. 


Ag*, NO 1,5-107* M utilisé est de 





= 13,33 mL. Le volume total 


son adorée ed en che 


E ANSOR. La phogcopee 


Ces ions Cl- restant en solution ne constituent pas ici (en titrimétrie) 
une erreur puisque la même quantité d'ions Ag” reste aussi en solution. 





b. Sur la dissolution 


Problème : quel est le volume d'eau minimal nécessaire pour dissoudre 

une quantité q, de soluté ? 

On veut dissoudre une quantité q, d'un sel AB peu soluble (électrolyte font) : 
AB (dissous) — A*+ 87 

On envisagera le cas simple d'une dissolution sans réaction secondaire, 

seuls A* et B° apparaissent, [A*] = [8]. Si tout q, est dissout dans un 


volume V, [A*] = [87] = % avec dn-dg < Kpag Puisque tout est dissout. 
Le volume minimal V, est tel que : [A*], = [B°l = æ et que : dh0g est 
juste = K, as. Dans là mesure où AB, composé peu Soluble, est mis seul 
en dissolution a, = [A], a = [8°]. 

[AT [BTÎ=KS8 


Pour V > Vo: [A] = (81 = Æ < J2, on retrouve bien que 
0 


[A*]-[8°1 < Kag, donc que la concentration de la solution est infé- 
rieure à la concentration de la solution saturée. 





B. Relation entre la solubilité s et le produit de solubilité K., 


La relation développée ici ne concerne que la solution saturée de 
composés peu solubles, en suspension dans de l'eau pure (les différents 
ions formés ne donnant pas de réaction secondaire dans l'eau pure). 
ABm it = NAT + MB: Ko anBm = 04-08 
Soit s la solubilité de AB, en mol-L°1, [A] = ns mol-L! : 
[B1=ms mol-L°! 
Dans l'eau pure, les coefficients d'activité sont égaux à 1 : = 1; = 1. 
Kspangm = [A]: [8] ; Kspangm = (ns): (ms) = n° mr ste, 
a KSPanBrm 
nm" 
Exemples - Le produit de solubilité du chlorure d'argent AgCI, 
Kpngg = 1,8-107 "9, Quelle est la solubilité s de AgCI dans l'eau 
re 
PRE saturée de AgCl dans l'eau pure est telle que en solution : 
[Ag] = [CF] = 5 (s s'exprime en mol ty 3 Kopagol = [Ag*] [C7] = si 
[Ag*1= [= Kspaga = 134410 molL; sage 1,34 107 mol-L”! 
Pour les halogénures : 
- pour AgCl: Kopagci = 1,8 LR saga = 134 10 LE 
_ ur AgBr : =5,25-10 7"; 5 = 25-107 mol-L” 
| - Sp fe are 1076 ; = 108 mol.L”! 
Attention : pas de conclusion hâtive ! 
Pour AB; de Kjags = 107" ; sp = solubilité mol-L_17 AB, L = A + 3B 
[A] = Sas : [B1= 3 Saps : Kpags = (5) (35)° = 27 5° 


= 
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Ho-'é 
5 = An 
Ÿ 27 

dans Les deux cas. 


ï Sags © 4,39. 107 mol-L # s,,, alors que le K,, = 107'$ 


On lit parfois: «un composé est d'autant moins soluble que son 
produit de solubilité est plus petit » Attention !! Ceci n'est vrai que si les 
composés sont de même type. En effet, comme nous venons de le voir, 
la relation s =f(K,.) est liée à la structure du sel: pour tous les 


composés de type AB, K,, = 5° ; pour tous les composés de type AB, 
Ko = 45? ; pour tous les composés de type AB, K,, = 27 5. 

On ne peut prédire l'ordre relatif des solubilités s dans l'eau pure à la 
vue du K,, que pour des sels de même type. 





En conclusion : les relations ainsi établies entre s et K,, ne sont valables 
que dans l'eau pure et à condition que les ions ne donnent pas de réac- 
tion secondaire avec H;0* où OH. 

D'une façon générale, les solutions contiennent plusieurs solutés, les équi- 
libres peuvent y être multiples et doivent être tous pris en considération. 


IL Solubilité des composés peu solubles 
dans des solutions complexes 


À. Solubilité dans des solutions homoïoniques : 
effet d'ion commun 


Une solution est dite homoionique à une solution de AB si elle apporte 

soit des ions A, soit des ions B. Ce sera par exemple : 

- une suspension de AgCI ! dans une solution d'ions Ag* apportés par un 
réactif (exemple AgNO:) : 

* une suspension de AgCl ! dans une solution d'ions Cl apportés par un 
réactif (exemple KCI) : 

* le mélange d'ions Ag* et Cl apportés tous deux par des solutions de 
sels solubles, (par exemple AgNO, et NaCÏ} en proportions différentes 
(l'un étant en excès par rapport à l'autre). 

Dans ces trois cas, ces ions entraînent un recul d'équilibre par effet d'ions 

communs : 

AgCll = Agt + CF 


1. Quelle est la solubilité de AgCI 
dans une solution de AgNO; 107Ÿ M ? 


Dans la solution initiale [Ag*], = 107 M, [NO:l, = 107 M, on introduit du 
solide AgCI. La question posée est de calculer la quantité de AgCI qui se 
dissout dans un litre de solution (Kagei = 1,8: 1079). 

Soit 5; la solubilité en mol-L_' de AgCI dans cette solution. La concentra- 
tion en [Cl] est le reflet de la dissolution de AgCl, les ions CF ne provien- 
nent que de la dissolution de AgCl ; [CF] = 5,. Lors de la dissolution de 
AgCI, si un ion Cl apparaît, un ion Ag* apparaît simultanément ; la 
concentration en [Ag*] = 107 + s;. On peut affirmer que 5; < 5 (solubilité 


dans eau pure) puisqu'il y a recul d'équilibre de solubilité ; s = ./KpAgCI . 
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si < 1,34-107 mol-L'! est négligeable devant 107%, 


[Ag*] = 101 +s)- 10-1 M 
Kepagei = age [AS] vor [CM]. 


+ En supposant ne on puisse négliger l'influence de la force i ARE IE 


Koago = [481-107 : 1,810 = (107%) s ; 51 = 1,810"! mol-L'\ 
« Mais les ions me par la solution Ag'NO; créent une force 
ionique | : 


1 lt : _ | 
| = >| Cr22re + Cuoz , Zno; | — : (1074 + 105) = 10 Les coëfe 
cients d'activité y des ions constitutifs du sel peu soluble sont tels que 


— log Yage = - 108 Ye = 0,5: P4107 . 

Ve =Ya-=0,964  1,8-107/0= 0,964? {107} s; ; 

Si = 1,94-1077 mol-L”! 
Sion néglige | l'influence de la force ionique, on considère que +. = Yo-= 1. 
s'=1,8-10"/-mol.L\. 


2. Dosage gravimétrique 


La gravimétrie est une très ancienne méthode qui consiste à mesurer une 
masse à l'aide d'une balance. C'est la méthode de mesure la plus précise. 
Elle s'applique au dosage d'ions capables de former un composé peu 
soluble, Celui-ci est alors récupéré sous forme d'un précipité qui est lavé 
et séché à poids constant. La masse de ce précipité est quantifiée par 
pesée. À cette masse correspond une masse de l'ion initialement présent 
dans le volume d'échantillon étudié. 

Certes, quelques ions restent en solution puisque l'équilibre solide # ions 
constitutifs en solution est toujours respecté, Ces ions échappent à la 
pesée et constituent de ce fait l'erreur du dosage. Cette quantité est, 
toutefois, très minime (cf exercice 8). 

Ceci explique que la gravimétrie reste aujourd'hui une méthode réfé- 
rence. Lorsqu'on choisit la gravimétrie comme méthode de dosage, on 
choisit l'erreur acceptée. (cf. exercice 9). 


BE. Solubilité dans des solutions hétéroioniques 


AB se trouve mis en présence d'ions autres que À et B. Les influences 
possibles sont nombreuses, On distinguera : 
“l'influence des ions ne donnant pas lieu à des réactions secondaires. 
{influence de la force ionique) ; 
= l'influence des ions ou des molécules susceptibles de réagir avec les 
anions ou cations constitutifs du composé peu soluble : 
- influence du pH, 
— réaction de complexation, 
— réaction de formation d'autre composé peu soluble. 


1. influence des ions ne donnant pas lieu à des réactions secondaires 
Considérons l'équilibre : MeX | = Me + X7 

Les ions A* et B° apportés par un sel soluble AB ne donnant aucune réac- 
tion secondaire avec Me* et X créent la force ionique I. 

Kpmex = ye-0x est constant ; Kuex = Vite [Me] -yx [X] 


5 Chimie analytique 


Quand | augmente, les coefficients d'activité 44, et y, diminuent et les 
concentrations [Me*] et [X°] augmentent. L'augmentation des concentra- 
tions témoigne de l'augmentation de la solubilité s' de Mex. 


2. Influence des ions ou des molécules susceptibles de réagir 
avec lés anions ou cations constitutifs du composé peu soluble 
Considérons, dans un milieu donnant lieu à des réactions secondaires, 
l'équilibre : 
AXI = Af+X 
Kspay 


Par exemple, la présence dans le milieu de Ÿ”, susceptible de donner la 
réaction 


A* + Y7 — AY, de constante d'équilibre K,, = ME 
[A*]O""] 
Plus K,, est grand, plus Les équilibres sont déplacés vers la droite. 
AXI = X7+A* 
+ 
Ÿ = AY 


Lorsque AX ! est en équilibre avec la solution saturée de ses ions, l'addi- 
tion de Y- soustrait les ions A*, AY se forme, et AX | se redissout afin de 
répondre à la constante KA, puisque du solide AX est toujours en équi- 
libre avec la solution. 

Soit s' la solubilité de AX dans le milieu contenant Ÿ ; X° ne provenant 
que de la dissolution de AX, [X°] = 5", 

Tandis que s'= YA = [A*] + [AY] avec [AY] = Kay [A]: [71 


= [a+ nl. Li PE s ‘ = s° 
s' = [A+] [+ Kay C)] : OUR PTS E D TT) 


Dans l'eau pure K, ax = s? (s solubilité dans l'eau pure). 


Cr à 
5 = 2 


Ainsi : 
l #KaylY”] 


s' > s puisque K4-[] > 0: (1 + Ke [Test d'autant = 1 que K,, est plus 
grand. Il y a dissolution de AX et ce d'autant plus que K,, est plus grand. 
Problème : quelles sont les conditions minimales de dissolution totale 
d'un sel peu soluble à l'aide d'un réactif Y (on négligera l'influence de la 
force ionique) ? 

Exemple : 

Soit un composé AX de pK;,ax = 8,0. 

Quelle est la concentration minimale à donner à un réactif Y pour dis- 

soudre 107* mol. de AX dans 1 litre, sachant que AŸ +%7 = AY avec 


| Kay = EL = 10 ? 
[A JO" 
Question non superflue : a-t-on besoin d'ajouter Ÿ- pour dissoudre AX à 
107* mol-L”! ? 





a 
Réponse : oui puisque la solubilité dans l'eau pure s = 41075 = 1074 M; : 


sans ajout de réactif on ne pourra pas dissoudre plus de107* mol. par 
litre de AX. 
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Kphtex © es “he [Me*] [7] 
(s') 
1+H,0° /'Ka 


(s°9? = KspMex 1+ H30" … = |Kspaex (1 4 [H,0" I, 
TMeTx Ka Ye Ÿx Ka 


Kpntex = fes Ye (5) 


EP = kKpmes h + ee | 


Cas limites : relations simplifiées 





le , Soit LL CAR 102: [HO] <IOÈK,: pH > pK, +2 
Ka Ka 
HX est négligeable, X- prédamine, (5)? = Kipmex : (5) = JKspuex 


ll 
25: logs = = lo 
s=s; logs = = log Kspuex 





PAL 1, soit Li RES 100; [R:10']=100K,;: pH<pKk,-2 
Ka Ka o* 
X est négligeable, HX est la forme prédominante (s°)° = K; ex 32] 


1 1 L 
log s'æ= — log Komex + — log H3OŸ = = | 
8 n E KspMex a - LL 3 og K, 
TI 1 1 à 1: 
log s' = mn log Koouex + = PK: — - PH (droite de pente — 1: 


+ Analyse dichotomique des ions Me"* basée sur la solubilité des sulfures 
Me:S, en milieu acide (exemple : cas des ions Me*). 

Principe : MeŸ* +5?" = MeS | caractérisé par Kpmes 

En solution aqueuse 5° est la dibase du diacide HS. 











H;5 + H:0 = HS + H;,0* Ki =10 7 
HS + H:0 ES + H,0* Ka; = 107" 
La concentration en [H,5] de sa solution aqueuse saturée 10°! mol.L°! 
D H S] E 5 107! r 1 0 22 
PO norr En mor F1 mor 


Lorsque le pH diminue la concentration [H:0*] augmente, la concentra- 
tion en forme [5*-] diminue. 


» Pour l'analyse dichotomique : 
À pH très acide, [52-] est très peu concentré : on précipite les sulfures 


Mes ! les moins solubles. Puis en augmentant progressivement le pH, 
[5] augmente progressivement. Les sulfures des métaux précipitent 
progressivement des moins solubles vers les plus solubles. 





Étudions un exemple de précipitations séparatives : 
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Exemple — Séparation par précipitation des ions Cd?*, Zn?* et Mn2* 
On supposera que ces trois ions sont présents à la même concentration, 
par exemple, 1072 M. 
Les produits de solubilité sont respectivement : K,,cas = 1074 : 
Kpans = 1077! ; Koons = 107. 
Ces trois sulfures sont de même type : Mes ; leurs solubilités peuvent 
être prévues en fonction des Kjes. Cds précipitera le premier, c'est-à- 
dire pour une concentration en [$*] la plus faible (donc au pH le plus 
acide). 
Pour prétendre faire une précipitation séparative, il faut pouvoir précipi- 
ter CdS seul sans toucher ni à Zn°* ni à Mn°*, On isolera alors CdS. En 
augmentant ensuite modérément le pH de la solution, il faudra précipi- 
| ter ZnS en laissant Mn* en solution. 
| 1€ partie du problème : la précipitation séparative des deux ions Cd?*, 
2n?* exige deux conditions : 
- 1" condition : on veut précipiter « tout » Cds : 
On pourra prétendre avoir précipité « tout » CdS si la quantité de Cd?* 


restant en solution est < _— de la quantité initiale, les ajustements 


aux pH se faisant sans variation de volume. 


—1 
[cd < 5 <10$M: Kcas = 10% ; 








[s2- nc. 107 " 07 — 10721! à [H o*2 < 107! e pH > 05 
] 1 0” F [H:0* F 4 Fe , 
= 2° condition : laisser les ions Zn** en solution : . 
=: 10-22 
[571 < 107% ; — < 107 
[HOT 


[H:O* = 10%; pH<1,5 au total : 0,5 < pH <1,5 


2° partie du problème : il faudra à nouveau que l'an puisse répondre aux 
deux conditions : ZnS « totalement » précipité, Mn°* reste en solution… 
La démonstration sera analogue. 


Réponse : 3,0 = pH < 4,0 


b. Influence de la complexation 
Soit une suspension d'un composé peu soluble (solide en équilibre avec 


sa solution aqueuse saturée). 
Mex | = Me* + x Kspitex 
* un ligand Z aura une influence sur l'équilibre de la solution si : 
Me* +27 = MeZ* Komez 
* un métal À aura une influence si : 
X+A = AX Kanx 


Dans le premier cas, Me* se trouve soustrait de la solution aqueuse. Dans 
le deuxième cas, c'est X° qui est soustrait de la solution aqueuse. 
l'équilibre MeX! = Me* +X est perturbé ; Mex ! se dissout afin de 
répandre à K;-mex- 


s. Chimie analytique 


+ Exemple : étude de la solubilité en solution aqueuse ammoniacale 
d'un sel d'argent peu soluble dans l'eau 


Les halogénures (CF, Br°, 1) d'argent sont des sels peu solubles dans 
l'eau. Chaque halogénure Ag X est caractérisé par un K, agx. 


AgXL = Ag*+ x 


AgX 
Sachant que l'ion Ag°, en solution aqueuse, en présence d'ammoniaque, 
conduit à des complexes successifs : 


Ag* + NH; = AgNH,* k = 10% 
AgNHS + NH; = Ag(NHs); ki = 107 
ko LAN Lips _LAgNH)] 
[Ag*]INH;] LAgNHE JINH;] 


Soit s' la solubilité en mol-L°! de l'halogénure d'argent AgX dans la solu- 
tion aqueuse de MH. 
P]=Ss" et s'= ZAg en solution = [Ag°] + [ASNHET + [Ag (NH:)3] 
LABNHE = ke: [Ag*] [NH]: LAGONH5)51 = kiki [A8*] INH3}° 
s'= [Ag*] (1 + ka [NH3] + kskINH:)°) 

! 5 . 
Gong Mgr 4 TRE Te 5 ((1+Kk, NH] + kKA[NHF) di di, 
On négligera l'influence de la force ionique 4, = = 1 
s'= Kapagx (1 + Ki [NH3] + ke1ks2[NH3]°) : 
2 log s'= log Kpagx + log (1 + ki:[NH3] + k1kc2[NH 3°) 


log s'= 5 log Kopngx + ; log (1 + ke [NH] + kks2INH3]7) 


Pour tracer le graphe rapidement, on étudiera les cas limites où certaines 
formes peuvent être considérées comme négligeables par rapport aux 
autres. 


» Cas limites 

° 15 10% [NH;] + 10/2 [NH,]* 
S'æs= ,Kspax logs'=logs (solubilité dans l'eau) 
Solubilité minimum, la concentration en NH, est sans influence lorsque : 
10% [NH:] + 1072 [NH]? = 1072: [NHi] = 48-106 M; 


PNH, = 5,32 
“107 NH} = 1 + 10% [NH;] (la concentration en NH, est importante, = San se posait la 
la forme complexée diammine est prépondérante) question pour fAg NH] 


1 peut-il être 


1 1 | 
logs'= — | + — log (1072 (NH:)?] = = log Kpagx + 3,6 = pPNHy prépondérant 7 
5 à 98 Kspagk F. og | (NH)°] 2 . Pre On écrit : 107 [NH] 


log s'= F(PNH;) est une droite de pente - 1 lorsque : x [+ Du ; 
_ 3, , ” 10 ITU > 100 

1072 [INH,J? = 100 (1 + 10% [NHa]): [Ni] > 1,31-102M; PO doEe 

PNH, = 1,88 montrera que cette 


En résumé : iméquotion esf mpossible. 
* PNH; = 5,32 
PE I] 
log s'= logs = = log Kipngx 
logs AgCl=-487: logs AgBr=-6,14: logs'Ag=-8 


D MASON La phñocoges non suiomsée ee den chef 
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+ PNH:; = 1,88 
Re 
log s'= 3 log Kshagx + 3,6 — PNH; 
— pour AgCl, log s'=- 1,27 - pNH, ; 
— pour AgBr, log s'= - 2,54 - pNH, : 
- pour Agl log s'=- 4,4 - pNH: 
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— 6,14 


Limité de concentration 


en NH, d'une solution 
aqueuse d'ammoniaque 


Le réactif du commerce est environ 10 Molaire, concentration maximale 
passible, correspondant à log NH; = 1, c'est-à-dire pNH; = -— 1 


» Conséquences dans le domaine analytique 


Les trois halogénures donnent un précipité avec des ions Ag*, il sera 
possible de les différencier par leur différence de solubilité dans une solu- 
tion d'ammoniäque : 


s. Chimie analytique 


Ainsi, pour AgC] : 
+ dans NH, dilué (pMH; = 0), log s' = - 1,27 : 5' = 5,37.107€ M, soluble 
(à l'œil} ; 
- dans NH, concentré (10 M) : log s'= - 0,27 ; s'= 0,537 M, soluble. 
Pour AgBr : 
* dans NH, dilué (PNH, = 0), log s'= - 2,54 ; 
s'=2,88-10 * M, insoluble ; 
+ dans NH; concentré : log s'=- 1,54 ; 5'= 2,88: 1077 M, soluble. 
Pour Agl : dans NH; concentré : logs =- 3,4; 5 =3,98-107Ÿ M, inso- 
luble. 


c. Influence d'ions susceptibles de former un autre composé peu soluble, 
avec un des ions constitutifs d'un composé peu soluble 


On envisagera l'influence des ions susceptibles de former un autre 
composé peu soluble, avec un des ions constitutifs d'un composé peu 
soluble, sous deux formes complémentaires : 

* influence sur la dissolution des composés peu solubles : 

* influence sur la réaction de précipitation. 


+influence sur la dissolution des composés peu solubles 


Elle comprend deux aspects : 

- dissolution dans une solution ionique où à un BA, solide |, on ajoute A; 
susceptible de former un composé BA, peu soluble = déplacement 
mutuel des agents précipitants ; 

« dissolution simultanée de deux sels peu solubles. 


: Dissolution dans une solution ionique 
Soit une suspension dans l'eau distillée d'un composé BA, peu soluble : 
BA, | = B* + A; (dans l'eau pure, la solution est très diluée, les coeffi- 
cients d'activité 8, et ya sont égaux à 1) ; K,ogas = [B°] [A5]. 
À l'équilibre de dissolution, [8*], = [Aïlo = /KspBA, . 
À cette suspension, à l'équilibre, on ajoute un sel soluble A;, Z* suscep- 
tible de former un composé peu soluble BA, | ; 
BA, = BB*+A; 
KspBao 

On considérera que K,-aa = [B*] [A;] (on néglige l'influence de la force 
ionique} _—— 
Initialement : [8*], = [Aïlo = JKspAB : on introduit A;, Z* ; la solution 
contient les ions : B*, A7, A5, Z*. 
* si [AS] est telle que [B°]o [A3] < Kipaaz, la solution reste limpide, 

(B*]—[Aï= kspAB 
+ si [A3] est telle que [B*], [A3] serait supérieur à K,,saz, BA; À précipite ; 

B* disparaît de la solution, le produit [B*] [A;] devient momentanément 


inférieur au K,gar : BA ! solide présent en excès se redissout de façon 
telle que [B*] [Aï] = Kyon: 





La réaction de formation de composés peu solubles és 


1° cas : Kipgaa <= Kpgar : BA) est moins soluble que BA, 


Exemple : 

On dispose d'une suspension de BA, seul dans l'eau pure, 
1=1,8 10719 

BA, 1 = B*+ A; (la situation initiale dans la solution est 

[B*] = [Aï] = 1,34-107% M) 

Pour quelle concentration en (A5), BA; commence-t-1l à précipiter ? 
5,25.107 15 
134-107 

pour un volume ajouté de l'ordre du ul). 

Plus on ajoute de A5, plus BA, (solide) se dissout ; A7 reste en solution, 
B est sous forme de précipité BA, : [A;] est le reflet de la dissolution de 
BA.. 

cé exercice 15. 


2° cas : K,-sar = KspBa2 

La précipitation de BA, est moins évidente, puisque le composé suscep- 
tible de se former est plus soluble que le produit initialement mis en 
suspension. Mais malgré tout, une concentration suffisante en A; ajoutée 
permettra la préaipitation de BA. 


BA, précipite si [A] = soit si [A;] > 3,92-10 M (soit 


b Dissolution simultanée de deux composés peu solubles 
ayant un ion commun 


Soit deux sels peu solubles BA, et de BA; ayant l'ion B en commun ; 
quelles sont les solubilités de BA, et de BA., si les deux sels solides sont 
mis en suspension dans de l'eau distillée ? 


BA, et BA, génèrent tous les deux des ions B° lors de leur dissolution. 


LA 
s! = solubilité de BA, mol-L'! = 5 = [a] = 


[B*] 

[ dE = | l K 
s, = solubilité de BA, mol-L" = 5, = [A;] = (B°] 

0 A + KspBA, Kspga 2 

[BY]=s, +; [BY] tt + 2; [ET = Kpnar + Kia 
(B°) (8") 
ke 
sy=[Aîl= En — ; 
Kspaa, +KspBa, 


K 
== 2 
soon, + Ken, 
Cas le plus fréquent : Les deux K,, des deux sels ayant un ion commun 
sont nettement différents l'un de l'autre. 
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» Remarques pratiques : 

“Si *[CrOZ] est = 72-107 mol-L°!, il y aura début de précipitation 
avant le point d'équivalence. 

Si *{[CrO$] est < 7,2:107* mol.L°}, le début de précipitation aura lieu 
après le paint d'équivalence. 

On choisira une concentration arbitraire raisonnable. Lors d'un 
dosage par définition, on ne sait pas quel volume de solution antago- | 
niste on devra utiliser pour obtenir le point d'équivalence, On ne peut 
donc pas donner à la solution la concentration juste théorique en 
chromate de 72-107 M au point d'équivalence. On utilise une solu- 
tion dans des conditions de concentrations proches. 

+ || s'agit d'une méthode d'indication utilisable en milieu neutre ou 
légérement alcalin. 

En effet : 

CrO- + HO = HCrO: + HO pK,=6,5 

HCrOz + H,0* = H,Cr0, +H,0 pK, =07 

Toute protonation de CrO$ le fera disparaître de la solution. 

+ Les ions CrOf ne sont pas utilisables pour titrer des ions Ag* par des 
CT (réaction de titration inverse) car dans ce cas, au départ, Ag* serait 
en présence de CrOi" donc Ag,CrO, serait formé avant toute addition 
de CF, 

Au point d'équivalence, le déplacement de Ag;CrO, par CF pour for- 
mer AgCI serait trop lent, donc trop tardif pour étre utilisable comme 
indication dans un dosage. 

* Par ailleurs, AgOH est un sel peu soluble, K,,4,04 = 1077 
AgOH peut précipiter au point d'équivalence si 


: 1977 
[OH] = ——— = 1,49 1073 M. 
1,34.107 
Soit si pH = 11,17. Ceci explique que les ions CrOf ne s'utilisent 
comme indicateur, uniquement en milieu neutre ou légèrement alcalin. | 














D'une façon générale pour résoudre ce type de problèmes, il ne faut 
avoir aucun a priori (cf. exercice 20). 


IV. Volumétrie par réaction de formation 
de composés peu solubles 


À. Courbe de titrage 
Soit à titrer 100 mL d'une solution 0,01 M en iodures par une solution 
0,01 M en Ag*. 

Aglt + Agt+l PKepagi = 16 
La courbe de titrage représente la variation de pAg* en fonction du 
volume v de solution d'Ag* versé. 
V= 0 mL :[Ag*]= 0 donc pAg* tend théoriquement vers + c< ; 
* mL (compris entre 0 et 100 mL) : Ag commence à précipiter. Le K,, de 

ce composé est vérifié. 


La réaction de formation de composés peu solubles F 


V mL de solution de Ag 
de molarité O,01 M 


100 mL de solution 
[F] = 0,01 M 





Donc [Ag*1=K;,3/1] soit pAg* = pK; + log [M]. 


pr -[100-0.01_v-0,01) 1000 _, ,,(100-v) . 
"| 1000 1000 | 100+v  ‘ (100+v) ‘ 
= (100 — v} 

pAg” = PK + OS 

ainsi : 

- lorsque v = 5 mL pAg' = 13,96 

- lorsque v = 10 mL pAg' = 13,91 

- lorsque v = 25 mL pAg' = 13,78 

— lorsque v = 50 mL pAg* = 13,52 

- lorsque v = 75 mL pAg* = 13,15 

— lorsque v = 95 mL pAg* = 12,40 

= lorsque v = 99 mL *=11,70 


-V= 100 mL : les ions Ag° et l présents dans la solution ne proviennent 
que de la dissociation de la partie soluble de Agl. 
Donc : pAg* = 0,5 pk, =8 ; 
sV=> 100 mL: dans la solution existent : 
— les ions Ag* et | provenant de la dissociation de la partie soluble de Agl, 
— les ions Ag° provenant de l'excès de solution de Ag”, 
- la concentration en ions Ag provenant de la dissociation de la partie 
soluble de Agl est négligeable devant la concentration en ions Ag* pro- 
venant de l'excès de solution de Ag* 


HS pag” = [1 0LDT 100 2.0 . 1000 _ 501 &=100 
1000 1000 }) 100+v (100 + v} 
(v 100) (100 + v) 
Soit pAg* = log 00 = 2+ +108 100) V 100) 
Ainsi : 
— lorsque v= 101 mL pAg* = 4,00 
— lorsque v = 105 mL pAg* = 3,32 


L'examen des différentes valeurs de pAg* montre qu'il existe une brutale 
variation de pAg* autour du point équivalent, c'est-à-dire lorsque 
V= 100 mL {pAg* = 11,70 pour V =99mL et pAg* = 400 pour 
V= 101 mL; donc À Page = 77 unités pour AV = 2 mL). 


5. Chimie analytique 


BAg" 


1391 1378 13,52 12,40 (pour v = 95) 





10 25 50 75 100 v {mL} 





B. Mise en évidence du point d'équivalence 
1. Par potentiométrie 


En utilisant des électrodes indicatrices d'ions À (Ag* dans l'exemple) ou BE 
{F dans l'exemple), il est possible de tracer la courbe de titrage et de 
déterminer le point d'équivalence. 


2. Par mise en évidence d'un excès d'ions dans le milieu réactionnel 
a. Mise en évidence d'un excès d'ions Ag° 


La formation d'un composé peu soluble de chromate d'argent Ag-CrO, de 
couleur « rouge brique » entre les ions Ag* et les ions chromates CrOi” 
est mise à profit pour mettre en évidence le point d'équivalence lors du 
dosage direct d'ions formant des composés peu solubles avec les ions 
Ag. Ainsi, par exemple lors du titrage direct des ions CT par les ions Ag* 
Cette méthode n'est applicable qu'en milieu neutre ou faiblement alcalin 
(c£ p. 113). 


b. Mise en évidence d'un excès d'ions thiocyanate SCN° 


La formation d'un complexe [Fe(SCN)]?* de couleur « rouge sang » entre 
les ions ferrique Fe** et les ions thiocyanates SCN7 est mise à profit pour 
mettre en évidence le point d'équivalence (PE) lors du dosage direct 
d'ions Ag* par les ions SCNT. 

Cette méthode ne peut se faire qu'à des pH inférieurs à 2. En effet, à des 
pH supérieurs, les ions Fe** précipitent sous forme d'hydroxyde ferrique 
Fe(OH}s, 
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1. Objectif : comprendre que, lorsque l'équilibre 
solide/solution est atteint, la composition de la 
solution ne change pas si l'on ajoute à nouveau 
du solide. 

a) 750 mg de sulfate de magnésium Mg5O, de 
pK,» 2,25 sont introduits dans 100 mL d'eau 
distilée ; on agite jusqu'à obtention de l'équilibre ; 
quelle est la situation d'équilibre ? La masse 
moléculaire de MgSO, = 12037 g-mol!. 

b} Mëme question si on introduit 1,00 g de Mg$O, ? 

c) Mème question S on introduit 1,50 g de ME50, ? 

2 Objectif : comprendre qu'il existe une relation 
entre set K.. 

Quelle est la solubilité dans l'eau distillée de liodure de 

plomb Pb; dont le pk, est de 3,0 ? 

3 Objectif : comprendre que l'on ne peut pas 
classer les composés par ordre de solubilité en se 
basant uniquement sur la connaissance des K,.. 

Les pKsp du sulfate de calcium Ca6O, et du sulfate 

d'argent Ag:50, sont respectivement 4,6 et 4,8. Quel est 

le sulfate le plus soluble ? 

4 Objectif : comprendre les situations d'équilibre 
en fonction des proportions relatives mises en 
jeu. 

Le k,, du suliate de Plomb Pb5Q, = 2- 1ÜrÉ, Quelles sant 

les valeurs de : [Pb**], pe et la quantité de Pb£*, restant 

en solution, à l'équilibre dam les trans cas suivants ? 

a) on mélange 100 mL de solubon aqueuse de 
PENCh)s 5-10 M avec 25 mL de solution de 
Na:S04 1072 M 

bj on mélange 100 mL de solubon aqueuse de 
PHNO:}: 5107 M avec 50 mL de solution de 
Nas5O4 1072 M 

cr on mélange 100 mL de solution aqueuse de 
PHNCH 3 5- 1077 M avec 75 mL de solution de 
Na:50, 1071M 

5. Objectif : comprendre ce qu'est 
le « début de précipitation ». 

Le K, du sulfate de Plomb PRO, = 2:10 À 

À 100 mL de solution de PhéNO:); 5-10" M, on ajoute 

une solution de Na,50, 1072 M : quel doit être le volume 

de la solution de Na,50, 1072 M introduit pour avoir un 
début de propitation ? Quelle est la nature du composé 

qui précipite 7 


Pour tous les exercices, on négligera l'influence | 
| de la force ionique, sauf précision particulière. 


| 


6. Objectif : comprendre la notion 
de « fin de précipitation ». 
Le K du sulfate de Plomb PbSO4 = 2- 1076, 
À 100 mL de solution de Ph{NO: 3 5- 1077 M, on ajoute 
une solution de Ma,50, 0,50 M Quel doit être le volume 
de solution de Na,50, 0,50 M à introduire pour avoir la 
fn de préciptaton ? 
Z Objectif : comprendre le recul de solubilité. 
a) Sachant que pKpson, = 9,7 quelle est la stuation 
d'équilibre de la solution aqueuse saturée de ESC, ? 
by Dans 100 mL d'une solution saturée de Ba$O, on 
dissout, sans variation de volume, 5 mmal. de 
Na,:50,. Quelle est la valeur de pat de cette 
nouvelle solution 7 
b1} On négligera l'fluence de la force ionique. 
E25 On bendra compte de l'influence de la force ionique. 
6. Objectif : estimation de l'erreur faite 
en gravimétrie. 
On mélange 20 mL de solution 1077 M de Na* Cl avec 
20 mL de solution 1,5: 1072 M de nitrate d'argent 
Ag* NO (réactif), AgCl À précipite. Le précipité est lavé, 
séché à poids constant, puis pesé. Quelle est la quantité 
dons CT restant en solution (on négliger Finfluence de 
la force ionique) ? 
9. Objectif : répondre aux exigences 
de la gravimétrie. 
On veut doser des ions strontium 5r* en solution par 
gravimétrie, avec une erreur inférieure à 0,1 pour 1 000 : 
à 50 mL d'une solution QOE M d'ions strontium, on 
ajoute 25 mL de sobution d'ions 5057. Quelle est la limite 
à donner à la molarité de la solution d'ions 5-7 
PKopsrsos = 6142 
10. Objectif : comprendre l'influence 
de La force ionique. 
Le pK, du sulfate de plomb PbSO, est de 7,7 Quelle est 
la salubilité de PbSO, dans une solution 1072 M de 
NahO ? 
11. Objectif : comprendre que l'eau pure peut 
parfois induire une réaction secondaire. 
Le pk, d'un sel Ca,X, est de 28,7. Quelle est sa solubdité 
dans l'eau dstlée : 
a) si X* est une base conjuguée de force nulle ? 
by si XŸ est la tibase correspondant au tacide de 
pK, = 223; 721 et 1232? 





| 
. Chimie analytique 


12 Objectif : bien comprendre que l'importance 
de la protonation sur la disparition d'un ion 
constitutif du sel peu soluble. 

On veut dissoudre 200 mg d'oxslate de calcium dans 

750 mL d'eau distilée, Quelle est la quantité minimale de 

protons (apportés par HCL) à ajouter (on supposers que 

laddibon n'entraîne pas de vanation de volume), 

La masse moléculaire de CaC:0, est de 128,1 g-mol! ; 

le Kcaco = 26-107 ; les pK, de l'acide axalique sont 

respectivement 1,25 et 4,21, 

13. Objectif : comprendre que la solubilisation 
en fonction du pH peut mettre en jeu protons 
ou hydroxyles. 

Qn agite jusqu'à obtention de Féquilibre 500 mg d'acétate 

d'argent avec 50 mL d'eau distillée, Sachant que l'acétate 

d'argent a pour masse molaire 166,9 g-mol° ! ét pour 

BK 270, que Phpagon = 7,70 et Que 

PK cmcoomcmooo- = 4,75. 

a) Quelle est la quantité mirumale d'ions OH° à ajouter 
aux 50 mL de suspension (sans variation de volume) 
pour dissoudre tout lacétate d'argent 7 

b) 1! serait également possible d'ajouter des protons 
pour obtenir la dissolution. Pourquoi ? Quelle serait 
la quantité de protons à ajouter ! 

14, Objectif : comprendre que la complexation 
a pour effet de faire disparaître de la solution 
un ion constitutif du sel peu soluble, donc 
de solubiliser le sel peu soluble. 

On veut dissoudre 303,3 mg de PS0, dans 100 mL 

d'eau dstillée, par ajout d'une quantité de ligand L 

a) À quelle condition doit répondre la concentration en 
ligand L de la solution aqueuse ? 

bi Quelle est la quantité miremale de LA introduire 7 

= 77 - masse molaire de 

PbSO, = 305,3 g-mol 7! — pk du complexe PbLÉ = 6,0 

15, Objectif : comprendre l'influence d'un ion 
susceptible de former un autre composé 
peu soluble, avec un des ions constitutifs 
d'un composé peu soluble, 

À une solution aqueuse saturée de AgOI (en présence de 

AgCI (solide), on ajoute Ma*, Br de façon telle que La 


19. Le pK, d'un sel AB est de 8,5. Quels sont les 
PK,, des sels AB, et AB, de mème solubilité ? 


20. On met en suspension dans 200 mL d'eau 
distillée 20 mg d'un sel CaX {électrolyte fort). 
On agite jusqu'à l'obtention de l'équilibre. On 
mesure la concentration en ions Ca!*, elle est 
égale à 5,1-107° M. Sachant que La masse 


concentration (Es) ajoutée = 5. 107% M. Quelle est la 

situation d'équilibre ? 

Rp age = 5,25 1076, Koagc = 1,8: 10719 (on négligera 

l'influence de la force ionique. 

16. Objectif : bien comprendre l'importance dams 
lFexercice précédent de la présence de l'excès 
de composé peu soluble. 

À 500 mL d'une solution saturée AgOl filtrée, on ajoute 

500 ul d'une solution de NaBr 1072 M. Quelle est la 

situation d'équilibme ? 

17. Objectif : comprendre les exigences 
de La précipitation séparative. 

On dispose d'une solution aqueuse de sels solubles de 

Ent et Pbé*, de même concentration = 1072 M. On se 

propose de les séparer par précipitation de leurs 

hydroxvdes en augmentant progressivement kB 
concentration en ions OH dans la solution (le volume de 
la solution ne change pas). Les produits de solubilité sont 

tels que phançoma = 170 €t Phoppyoege = 15,3. 

a) Quel est le pH minimal pour lequel on observe un 
début de précipitation ? Quelle est alors la nature du 
composé précipitant ? 

bi Peut-on envisager une précipitation sélective 
(spécifique) par formation d'hydroxyde de l'un puis 
de l'autre ion ? Expliquer. 

c) La concentration en ions Zn°* de la solution initiale 
étant de 1077 M, à quelle condition la concentration 
en PE#+, dans la solution initiale, dcët elle répondre 
pour que la précipitation sélecine soit possible ? 

18. Objectif : prévoir l'évolution des concentrations 
des ions en solution lors d'un titrage 
argentimétrique. 

On mélange 30 mL de NaCl 1072 M. 

a) +5 mL de solution de AgNO, 1,5. 1077 M, 

b} + 10 mL de solution de AgNO 1,5- 1077 M, 

c} +15 mL de solution de AgNO, 1,5: 1072 M. 

d} + 19 mL de solution de AgMO: 1,5: 1072 M. 

e) +21 mL de solution de AgNO: 1,5: 1072 M 

f) + 30 mL de solution de AgNCh 1,5: 1077 M 

Dans tous les Cas, calouler pâg, puis tracer la cousbe 

pAâg = fx) où x est le volume de solution de 

AgNOs 1,5- 1072 M en mL 


molaire de Cax est 128,1 g-mol”! et que X?- ne 
réagit pas avec H,0 : 

a) Quelle est la situation d'équibbre ? 
(Ca 4, (1, CaX en mmol et mg) 

b} Quel est le pK,, de Cax ? 

c} À quelle condition devrait répondre K,, pour que les 
200 me de Cax soient dissous dans les 200 mL d'eau ? 
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pre 


a) 


b} 


La force ionique = 4 (072.12 + 1072 1 107 


Pour | < 0,07, la relation serm empiñique entre le 
coefficient d'activité d'un ion +; et l'est : 

log ri=- 05 221 

Na” et NO sont moncwalents, leurs + sont égaux et 
tels que : logy=- 05.12 Jo 

log y=- 0,08 ; vus = 088 ; fuoz = 089 


Espèces en solution : À, Ë et AB, 

(ABboa = 1,6: 1072 M; [A] = [B] 

[AB] + [A] = 1,6-1077M; 

[AE + 107 [A] — 1,6-10=0 

(A]= 352.10 M: [B=353 10" M: 

[AB] = 1,25 107 M 

Quantité de A ajouté : 1 mmol. [AB] + [4] 41 
=2.107M:[ABJ+lEl=16-102M 220 
[A -3-107# [41-23-10 =0; 
M=622-10 M; [Bl=222.10 M: 

[AB] = 1,38 107 M 


25. HaB est un électolyte fort [Nat] = [67] = 2: 107 M. 


La réaction acide-base - Chapitre 2 


Série 1 


4) 


b} 


Sat le couple RNHS/RNH; dont le pK, est de 9,70. 
Équation c'acidité : 
RNHE + HO # RNH: + HO! : 


k, = HO IRNE) 
IRNH: ] 

Équation de basicité : 

RNH; # H,0 + RNHS + OH ; 


= [OH] IRNH:] 
[NH] 


Ke 100; k= 10730 


HOIG est un acide Éort : 

HCIO4 + 30 — HaO* + CIOZ. 

100 gl d'une solution d'acide perchlorique HOIG., 
0,02 M apportent 2 micromol (2- 107% mmeol.) de 
protons H,0*, Le volume est de 200 mi. 


&p — “ 10 ee 5 
[H30*] ee OM 
pH= 5,00 
Si on dilue au 1/20, la concentration analytique en 
HOIC, devient = 51078 M. 
[IQ] = 5-107È M : [OH] est-il négligeable devant 
[IG] ? non 


4. 


gone DR 


On y dissout AB À l'équilibre [B7] = 2,8. 107 M 
(Blaoonés par NaB = 2: 107 M 0,8: 107 M de E 
proviennent de là dissociation de AB, ils ont été 
formés simultanément à a méme quantité de AT. 
A']=8 10 "M. 

Concentration analytique Cas = [48] + [ABc.] = [AB] 
+ [4] = 224-1072 4 8.107 

C=23-107M | 
Vérification : Cas = 2,3: 1072 M: N8B 2:10 M : 
[AB] + [A] = 2,3: 1077 M 

À en solution ne peut provenir que de AE ;: Ben 
solution peut provenir de NaB et de AB (la quantité 
provenant de AB est égale à la quantité de A1. 
[Bloc = 2,50: 1072 M, 

[B]= 25-1072 — [AB]; [A]= 23-1072 - [AB]: 
[ABLE = 4,81: 107 2{A8] + 5,75 107 = 0 

l'équation à deux racines anthmétiques : 

[AB] = 2,59- 1072 M et [AB] = 222-1072 M 

Une seule est acceptable : la racine 

[AB] = 2,59.1077 M est incompatible avec l'énoncé 
= [AB] est au mémum égale à 2,3: 1077 M. Seule 
{A8] = 2,22- 107% M est acceptable. [A] = 8-10 M ; 
(E]=2810" M. 





SOS +10 
[H,0"] 

HO = 5-10 [HO] + 107 

IHO*] = 1,13 1077 M 

ph = 705 

H:50, est un dhacide fort : H:504 

+210 = 2H 07 + 50 

Une solubon centimolans de H:$0, est une sobutioen 

qui content deux équivalents par tre, c'ést-4-dire une 

solution où [H3Q*] = 24-1077 M. 

PH = 1,70 


HOT = (CIC) + [OH] = 


EH d'une solution aqueuse d'un moncacide 
pour un pK, et une concentration € donnés 


5. 





HO et HO soet des acides fonts, 
HN; + H;0 — HO + NC 
HCI + H,0 — H:50° + 07 


É Chimie analytique 


a) 


b] 


c) 


20 mL de solution de HNO: 0,015 M apportent 

03 mmaol. de H,0* ; 20 mL de HO G,01 M 
apportent 0,2 mmol de H,Q*, Au total il y a 

05 mmol, de HOT dans 190 mL d'eau, 

HO = 5-10 M 

ph= 3,39 

Lorsque pH = 2,42, [H:0*] = 3,80: 107 M. Lorsque 
pH = LES, [H30*] = 1,40: 1077 M 

50 mi de solution de HO: de pH = 2,42 apportent 
50:3,80. 10% 0,19 mmol. de H30* 

25 ml de HO] de pH = 1,85 apportent 

25. 1,40-1072= 0,35 mmaol, de HO* 

Au total: O,19 + 0,35 = 0,59 mmaol, de HOT sont 
en Solution dans un volume de 200 mL (50 + 45 

+ 125 mL) 

H:0%] = 2,70 10 M. 

ph= à57 


Hi est un acide fort: MA + M0 — HOT + AT 
[HaQ*] = 1,0: 107 M 

Ho est un acide faible ‘Ho + 4,0 = HO +07 
[HO = [a] : [Ha] = 107$ — [7] = 107% - [H:0*] : 


LOTO PV LCR 
Re = OS EE (HO 


= 10; HO']=616-10 M; 

[Ho] = 3,82:10"*M 

Les prétèns apportés par Hé entraînent un recul de 
dissociation de l'acide faite : 

(Ha0*] = [AT + fo] ; [A = 10-107 M; 

(Hal + [eo] = 107 M 

fo” = (440%) — [41] = [HyQ) — 107; 

[Ho] = 107% = ([H30"] — 107%) 2107 = [H30°] 


- (01 (H:0*])-107) , 
Re 3308 HO] 
[HO] = 141-107 M: [9] =4,14-107 M: 
[Ho] = 586-107 M 
Pour mortrer qu'il a recul de dissociation de l'acide 
Ha, en présence de HA on compare les 
concentrabons à l'équilibre [Ho] lorsqu'il est seul en 
Solution et lorsqu'il est en présence de HA, pour la 
méme concentration analytique : 161 1,0: 107 M. 
Sa Ho dé concentration analytique C = 107 M et de 
K,= 107 est seul en solution, on caleulera sa 
concentration à l'équilibre [Ha] = 3,82-107 M ; ar 
dans la question c} de l'exercice, [Ha] = 5,86- 107 M 
{> 382-107 M}. En présence de HA, Ha est moins 
désocié. 


Ha, est un acide faible : He: + H30 = HaO* + 07 
(HaO*] = for: | 
Ie = 107 = foi] = 1077 -[H30*]; 


b) 


c} 


=. (MOT le] [HOT = l0"- 
: [Ha] 10-*-[H,0*] | 
[H:0°] = 6,18-107% M 
pH=3,21:[Ho,]= 382.10 M 
[H0°1 = [65] ; 
Ha] = 107$ - [05] = 107 - [HO] : 
KE. = [HO] [ü;] = + 
1 [Ha] 


ic cree 1074 : [Ha0*] = 270-107 M 
107 -[H0*] 

PH = 3,57: [Ho] = 6,30: 10 M 

[30%] = [oil + los] : [Ho] = 107 — fo: : 
[Ho] = 107 = fai : 

[Ho] + [oi] = [Ho] + [05] = 107; 

[HO] lei] = 107 [ID — fes] : 

los] 11H40] + 1074 = 108 ; 


10 
FI pornos 


[40] Le5] = 10 OS — [az] ; 
Lo:1 [HO] + 107%] 1077: 


= 107* 
:l HO*]+104 
[HaO] = foÿ] + Jagh= 0 

IH ]+107% 
ARE RMS 
(HO ]+ 107 

[HOT + 1,1 107 HO) — 107 [HO] 
2100-09 
Remarque : si on résout cette équation on trouve 
[HO] = 710-107 M solution recevable. On 
attendast une valeur légèrement supérieure à 
6,18-107 M, valeur cakculée pour une solution de 
lacdie le plus fort seul en solution. 
Qn peut vérifier le recul de dissocation des deux 
acides : 
— pour [HO] = 710-107 M fo] = 5,85- 107 M 
et [Ho] = 4,15- 107 M (lorsque Ha, est seul en 
solution dans l'eau, [Ha,]= 3,82- 107 M : il y a bien 
un léger recul de dissociabon de Ho, dû à la présence 
de Ho) a 
— pour [H30*] = 710-107 M [5] = 1,23 10 M 
et [Ho:] = 8,77: 107 M (lorsque Ha, est seul en 
solution dans l'eau, [Ha] = 6,30. 107% M :ily a bien 
un recul de dissociation de Ho, dû à la présence de 
Ha, ; cet effet est plus important pour Ha, qui est 
l'acide le plus faible, 


La solution d'hydroovde de potassium comespond à 
une dilution 1/100 de la solution initiale. La 
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È Chimie analytique 


e) 


1% 


a) 


b) 


= AECEISR) 


HO] 102 À :K ! 
[H0°] Ten al 
L =E ml 
Hottes Mol 2 OPA Lio A 
01] dr "| _x = 150 
150 


> 1,33-1072.1507 
x > 5,48 mmol. dorent étre introduit dans 50 mL 
d'eau distilée : (éventuellement sous forme de 


50 mL d'uné solubon En = 0,11 M de sMNafi. 
K, = 1077, Si on suppose le eeul complet d'équilibre 
[He] = le] : IR4O] 1077 M, valeur évidemment 
négligeable devant [Nat] : [OH] = 10767 M est 
éndemment négligeable devant [9°] : 

{H40*] = 107 M; pH = 730 : 

Ho] = 107] = 1,33- 1077 M 

Si Ho était seul en solution, à  concentraton de 
1,33: 10" M, on montrérait que : 

(HO) = 2,58 10% M; []=258-10 M; 

[Ha] = 1,33: 1077 M Ho peut être considéré comme 
non dssocié seul en solution squeuse. a7Nat n'a pas 
d'action mesurable. 

k,= 107 "290 5j on suppose le recul complet 
d'équilibre [Ha] = [eo] : (HaO*] = 107" M 

[OH] = 1077 M n'est pas régligeable devant [9°] 
[Na*] = fo] + (OH : fol= 1,33. 1072 - [OH] : 
[Hal = 1,33 1072 + EE 


107" R33-107 —(0H)] | 
(OH } 1133-1072 +{OH7) 


[OH] = 4,75. 107 M 

[H30°] = 2,110 M; pH 11,68 
l1=855-1077 M 

So Nat étant seul en solution à L concentration 
13810 MK,= 107200 on momtrerait que 
[OH] = 258-1073 M, [Ha] = 7,58: 107 M et 

lo] = 575-107 M, valeur inférieure à 8,55. 107 M 
du ces précédent Laddtion de Ha entraine Bien le 
recul d'hydrolse de à7. 

Prendre le temps de comparer les résultats a} avec 
c} : D} avec c] : d) avec c) ; e) avec c) et avec f). 


10 = 





20 mL de solution de NaOH 1,0- 107? M apportent 
0,20 mmal. de OH : 10 mL de HCI 0,75. 107 M 
apportent 0,075 mmol. de H:0*, les OH sont en 
encés Il reste 0,126 mmoal de OH. Le volume final 
est de 30 mL. Les ions Nat et CI sont de force nulle. 
[OH = _. = 4,17: 1072 M : pOH = 2,38. 
pH = 11,62. 

25 mL de solution de MaOH 1,0- 1072 M apportent 
0,25 mmol, de OH ; 15 mL de HCI 1,0- 1072 M 


c 


d) 


€) 


14. 


a} 


b} 


apportent 0,15 mmal, de H40*, les OH sont en 
encés, I reste C10 mmol, de CA, Le volume fenal de 
la soutien en de 40 ral Les ons Ma et CT sont de 
force nulle, 


[OH] = 2,50 10 M : pOH = 2,60. 


pPH= 1 ri 
20 mL de solution de NaOH 2,0- 1077 M apportent 
040 mmol, de OK- ; 50 mL de HO 80-10 M 
apportent 0,40 mmol. de H,07, les ions Ha et CF 
sont de force mulle, [OH°] = [HO] = 1,0: 1077 M, 
pH = 700 
20 mL de solution de HCL 2,0- 1072 M apportent 
0,40 mmol. de HO : 15 mL de NaOH 2,75. 1072 M 
apportent 04125 mmol, dé CH”. IL resté 
00135 mmal de OH en excès. Le volume final de la 
solution est de 35 mL Les ions Ma* et Cl sant de force 
nulle, 
9, 012359 
[OH] = = 
pPH= 10,55 
20 mL de soktion de NeOH 2,0- 1077 M apportent 
0.40 mmol. de OH : 15 mL de HO 275-1072 M 
apportent 04135 mmol dé HOT. reste 001235 mL 
de H,Q* en excès. Le volume final de la solution est 
de 45 mL. Les ions Na* et CÜ sont de force 
Q,01250 


=3,57-10 M; pOH= 3,45, 


nulle, [H30°] = 
PH = 3,95 


357.10 M 


25 mL de solution de Ho 1,0: 107% M apportent 
0,25 mmal de Ha : 5 ml de NaOH 2,0. 1072 M 
apportent O,10 mmol. de OH. Le probléme est celui 
d'une solution contenant 0,15 mmol de Ha et 

9,10 mmol. de o"MNa* dans 20 mL. 

Dans l'hypothèse du recul total d'équilibre, [H40*] est 
négigesble par rapport à [Na*], 


a _o10 18 

Hi GS y: 

K= 107$ = [H,0*] 10708 ; 

[HaO] = TOUS où 4,79: 1073 M : 

[Nat] = 435-107 M [HLO*] est effectivement 
néghecable devant Na*. 

pH = 4,32 

25 mL de solution de Ha 2,0-1072 M apportent 
6,50 mmol. de He : 12,5 mL dé HaOH 2,0: 10 M 
apportent 0,25 mmol de OH. Le problème est celui 
d'une solution contenant 0,25 mmol, de Ho et 
0,25 mmal, de g"Na* dans 375 mL 

Cans l'hypothèse du recul tétal d'équilibre, 

PH = pK, = 4,50 : [H:0°] = 3,16: 107% M: 

[Na*] = 6,67. 1075 M, [H:0"] est effectivement 
négligeable devant Na*. 


pé, = 4,50: 


€ MASON Le photcongee rom suiarste es us chbt 


€) 


d) 


a} 


b) 


c) 


25 mi de solution de Ha 1,0- 1072 M apportent 
0,25 mmol de Ho : 12,5 mL dé NeCH 2,9: 10? M 
apportent 0,25 mmal. de OH”. Le problème est celui 
d'une solution contenant 0,25 mmel de o7Na* dans 
375 ml, c'est-à-dire d'une solution de base faible dé 


concentrétion analytique = DEC 6,67: 107 M et 
de ph= 14-45=95. 

Cz 10° K,. on peut négliger la dissociation de la 
base [OH] = JC, : [OH1= 145.106 M. 

pH= 8,16 

20 mL de solution de Ha 2,0- 1077 M apportent 
0,40 mmol, de Ha : 25 mL de NeOH 2,0- 1072 M 
apportent 0,50 mmal. de CH”. Le probléme est celui 
d'une solution contenant 0,40 mmol. de Ha et 
0,19 mmol de CT dans 45 ml, c'est-s-dire à un 
mélange de base faible + base forte. La base faible 
est très faible puisque K,= 107% - on peut 
considérer qu'elle n'est pas dissociée dans l'eau 
pure : à plus fonte raison dans une solution qui 
apporte des ons CH. 

Le PH sera imposé par la base forte [OH] = __ 
=2922 10 M:pH= 1135 


50 mL de solution de Ha 1,0. 107 M apportent 
0,50 mmol, de He : 25 ml de NaQH 1,0: 107* M 
apportent 0,25 mmol. de CH° qui transfomment 
0,25 mmal, de Ha en a"Net ; 

il reste 025 mmal de Ha 

PH = 5,50 

50 mL de solution de Ha 1,0: 107€ M apportent 
0,50 mmol. de Ho : 25 mL de NaOH 1,0: 1077 M 
apportent 0,25 mmal, de CH. Le problème est celui 
d'une solution contenant 0,25 mmol de Ha et 


0,25 mmol. de Ma" pour un couple de GK, = 2,23, 


Le pH se situer en 20ne acide, l'acide est 
relativement fort ét on considérer que le recul 
d'équilibre n'est que partiel : [HO] + [Na*] = [o°] : 
0,25 
45 


[Na*] = =333 10 M: 


[Ha] = 3,33- 1077 — [HaOŸ] ; pKohas-= 2,23 ; 
[HO + 9,22- 10H01] — 196-105 = 0 
[H20*] = 178-107 M: pH 275 

SO mL de solution de à 1,0- 1077 M apportent 
0,50 mmal, de b, 25 mL de HO 1,0. 1072 M 
apportent 0,25 mmal, de HOT ; 

Lo] + [PH*] = 667-107 M ; 

Er] = _ = 333.107 M 

LH] = _ 10 + [0] ; 
Él=333:10- [0] 

[OH + 9,64: 107H0H7] = 3,10: 1074 = 0 : 
[OH] = 1,83-107 M; pOH = 274 : pH 11,26 


Réponses Ji 


16. Le mélange initial content 0,10 mmal. de H30* et 
025 mmol de CH,COGOH, On ajoute une base forte : 
CH ; les H,0° sont neutralisés Les premiers. 

a) Quentité de GH° introduite = 0,06 mmol, ; quantité 
de HO restant = 0,05 mmol. CH:COOH subit un 
recul de dissociation que lon peut supposer total. 


205 





[H30*] = = 909-1071 M. 


pH = 3,04 


[CHCOO] 10 


_ jil7l 
(CHCOOM 108 


Vérification : 





= 195.107 
On peut eflectrement penser que CHOOOH n'est 
pas dissocié. 

bi Quantéé de OH introduite = 0,19 mmel = quantité 
de HO apportée par l'acide fort. On peut considérer 
que l'acide est en solution dans NaCl, le pH est celui 
de CHCOOH dans l'eau (puisqu'on néglige la force 
ionique} à a concentration : 


50 
CæS:10 7 — = 417-107 M ; 
60 


04 OL Eee [H30*] 
417-107 

(H10*]= 264.10 M; pH= 3,58 (si l'on néglige la 
dissociation de l'acide pH = 3,56). 

ci Quantité de OH wtrodute = 0.20 mmol, qui 
neutralise les O,10 mmol de H,0* et 0,10 mmal. 
CHiCOOH formant Q,10 mmol. de CH3C00 ; 
il reste 0,15 mmol CHLCOCH ; 


010 
pi = 4,75 + RE 15 457 

di Quantité de OH introduite = 0,35 mmal, qui 
neutralse les 0,10 mmo, de HOT et les 0,25 mmal 
de CH:COOH formant 0,25 mrmol. de CH:0007. 


Le mélange de Ne] + CH:COC Ha* de 
concentration € = FE = 2,94. 10 M, 
Base très faible [OH“]= 10725 107258 107591: 
PO = 5,91 ; pH = 8,09 

e) Quantité de CIH° mtrodunit = 0,50 mmol, Mélange de 
base fable et de base forte : la base forte impose son 
PH, 0,15 mmol, de OK dans 1006 mL 
[OH] = 150-107 M : pOH = 2,82 : pH= 11,18 

17. 

a} 0,50 mmal. de Ho, et 0,25 mmol de Ho 
+ 0,15 mmal. de CH 
Si on suppose que l'acide le plus fort [pK,, =,4,20] 
est neutralisé, seul, le premier, le mélange revient à : 
0,15 mmol de 07 + 0,35 mmol, de Ho. Ha; étant 
considéré comme non concenné, 


A Chimie analytique 


bi 


c) 


O15 
= 4,20 == =3585; 

pHi= 4,20 + log TEL 

[HO] = 147-107 M, 


vérification de l'hypothèse sur Has : 





Re _ Ke 107 = 197177 
[Ha;]  [HO*] 1074 | 


0,50 mmol, de He, et 0,25 mmol, de Ha, 

+ 0,25 mmol. de OH 

On remarque que l'hypothèse était juste acceptable 
dans le cas a), on ne la reproduire pas ici. On 
envisager une éventuelle neutralisaton de l'acide le 
purs fanbile. 

LT + [HO] = Loi] + [os] : 

0,25 mmol 
62,5 mL 
On posers comme hypothèse que [H:0°] est 

négligeable devant [£*]. 
le] + 51 = 40-1075 M: 


50 
Ho] + [ele 107 = = 8 IOSM 
(Honl + [om 107 EE 


(K*] = =40-10 M 


_z 
Ho:] + SOS — = 4 10 M 


Choisissons une inconnue, par exemple [97] = 2 : 
(Ho]=8:10% -1;:[e]e 4 10-71: 
(Hazl= 4-10" [4.102 = 2 
E, 24 
Le a ——_——— 
k,, [81074 -2][4-107$ - 7] 
Qz-0122+32-10%=0 
l'équation admet deux racines : 2e 966: 107 M et 
2e 3,48. 10° M : la racine z' est impossible 
puisque la concentration totale en Ha, est de 
8-19 M : 
[55] = 348-105 M ; [65] = 0,52: 10 M; 
[Ho] = 8-10" 3,48-10" = d,52: 107 M ; 
[Has] = 448-1077 M ; [H30] = 8,20. 107 M 
(effectwement négigcable devant [K*1) 
pH = 4,00 
Ho, est neutrabsé à 45,5 Go : Ho, est neutralsé à 
13,0 Yi. 
0,50 mmol. de Ho, et 0,25 mmol. de Ha; 
+ 040 mmol. de OH 
Il aura neutralisabon partielle dé Hé, plus encore 
que précédemment Le raisonnement sers Le méme, 
seules les valeurs numériques changent puisque le 
volume final change : 
[KT] + [HOT for] + fe] : 

0,40 mrmol 
RTE om 
que [H:0*] est négligeable devant [K*] : 
(051 + f65l= 5,71: 10"Ÿ M 


0] 


= 5,71. 107 M avec l'hypothèse 


d} 


€} 


Ë «3 50 tir da 
He.l + lo = 10 2 =714-.10 M; 
[Ha] + le] 50 


[Ha] + [931 = 5-10 e 357.105 M 


Choisissons une inconnue par exemple [05] = 2 : 
Mo]= 714102: {am 571 10 = 3; 
[Has] = 3,57. 1078 -[571-107%- 4 =2- 214.10 


Ks, la-2,14.107*) 

— = 10e 

Ka, [571-107 -21[7.14-10À - 2] 
92-0126 2 + 40810 = 0. 

L'équation admet deux racines : 2'= 8,92. 107 M 
Énon recevable) et 2" = 5,08. 107 M 

[05] = 508-107 M; [65] = 0,63: 107 M : 

[Her = 7,14: 107% 2 5,08: 107% = 2,06: 10 M ; 
[He] = 508-1074 — 2,14. 1077 = 2,84. 1072 M 
[HO] = 256. 107% M (efectivement négigeable 
devant [K*]\ 

pH = 4,59. 

Ho, est neutrahsé à 71,1 db : Ho, est neutralisé à 
175 da. 
0,50 mmol, de Ho; et 0,25 mmal de 

He, + 0,50 mmol, de OT 

[K°] + 1H:0°T] = [ei] + (05) : 

0,50 mmal 

75 mL 

(H3Q°] est négligeable devant [K*] : 
lo] + los =6,67- 107 M; 
[He,] + [051 = 107% e =6,67- 107 M 


[K*] = = 6,67: 10° M; 


[Hay] + [el = 5-10 = = 335.103 M 


Choisissons une inconnue par exemple [97] = 2: 
[Ha] = 6,67: 107 — 2: [9;] = 6,67: 107 — 7; 
[Ho] = 333107 (667 10% 237 
=3,33:107 


sm iQmz ESS , 

Ks, [6.67-107* -2F 

92 - 0,126 z + 4,08-10 = 0 

l'équation admet deux racines : = 8,88-1077 M 
(non recevable) et 2" = 5,57.107 M 

(051 = 5,57: 107% M ; fol = 1,110 M: 

[Ha] = 6,67. 10-5567.103= 11-10 3M 
[Ho] = 238105 = 1,110 0 223: 107 M : 
(H3O"] = 1,25: 107 M feectivement négligeable 
devant [£*]i 

pH = 4,90 

He, est neutraksé à 83,5 db; 

Ha, est neutrahsé à 33,3 di 


0,50 mmol dé Ho, et 0,25 mmol, de 
He, + 0,65 mmol. de OH 


ET + [HOT = le] + fes: 


Ce MAS La phare 28n dubirrase de 1e cheb 


14. 


pe 265 mm À 368.103 M 
82,5 mL 
[67] + 51 = 788-107 M; 
50 


[He] + [eñ] = 107% 8 “506: 1073 M 


[Ha:] + lei = 5.107 _— = 303-105 M: 
[o] = 2: [Ho] = 6,06: 107$ = z 

las] = 748 107 — 3; 

Has] = 305-107 - [788.10 -2]=72 

- 4,85: IQ 


LES [z=4,85-1074] 


Es ————— 
Ka, [7,88:10"* - 2][6,06:107$ - 7] 


9 27 = 0,126 z # 4,08: 10% 0 

l'équation admet deux racines : = 9,17-107 M 
{non recevable) et 2 = 5,83-1071 M 

lol = 5,85. 10" M; [oz] = 2,05: 107 M; 

[H3,] = 6,06: 107 = 5,83:10"* = 0,23: 1073 M; 
[Ha] = 3,0310% 2305.10 0,48: 107 M 
HO] = 249-1076 M {négligeable devant [K*1) 
PH = 5,60 

Ha, est neutralisé à 96,2 do : 

Ha, est neutralisé à 677 % 

O,50 mmol. de Hé, et 0,25 mmol de Ha 

+ 1,0 mmal, de CH 

Ha, et Ha, sont neutralisés, OH en excès 

= 0,25 mmol, Le volume est de 100 mL On 
considérer que le pH est imposé par le base forte 
[OH°] = 2,50. 107 M 


à 1Ù = 


pH = 11,40 
[a] = 10745 = +12 3 le;] = gré. 
Hal" 10778 [es] 


En résumé : Les deux BK, étant proches, la 
neutralisation des deux acides sera concomitante avec 
toutefois une plus grande reutalisation de l'acide ke 
plus fort : 
ai Ho, est neutrabksé à 30.0 % ; 
b} Ho, est neutraksé à 43,5 % : 

Ha, est neutraisé à 13,0 % : 
c) 6, est neutralisé à 71,1 Ge: 

Ho, est neutralisé à 176 06; 
d} Ha, est neutralksé à B3,5 M : 

Ho, est neutralisé à 33,3 Go: 
e He, est neutralisé à 96,2 4 ; 

He, est neutralisé à 677 Go. 


100 mL de solution 0,12 M de C;H-COCH apportent 
13 mmol de CHCOOH. 50 mL de solution de KOH 
0,15 M apportent 25 mmeol de OH, l'y a 
neutralsation immédiate de 75 mmol de 
CHSCOOH en 7,5 mmol. de C,HCOO. Le 
problème est donc de s'interroger sur le pH du 


Réponses ñ 


mélange de 75 mmol, de CHCOOT avec 4,5 mmol 
de CéHCOOH (mélange d'acide et base conugués). 
ka = 107420 on fera l'hypothèse du recul total 
d'équilibre. Dans ce cas, les quantités à l'équilibre 

= quantités analtiques. 

Quantités à l'équilibre de CHCOO = 75 mmaol. 
Quantités à Féquilibre de CH4COOH = 4,3 mmol, ; 


pH=4204log 5 = 4,42 
4,5 
(HO*]= 479-107 M est bien négligeable devant 
Re 
Ke 2 = 50107 M 


L'hypothèse est vérifiée, Le pri est de 4,42 (> pK.) et 
la capacité « acide » sera supérieure à la capacité 

< akalre s de cette solution tampon. 

La capacité acide x = la quantité de H,07 qui, ajoutée 
4 un litre de solution, amènera le pH à 

4,20 — 1,0 = 3,23), 

La capacité alcaline y ls quantité de CH qui, 
ajoutée à un litre de solution, améners le pH à 

420 + 10= 5,20. 

150 mL du tampon apportent : 75 mmal de 
CHC00 et 4,5 mmol. de CH:COOH. Un litre du 


mème tampon contient : 75 = = 50 mal. de 


CHsCOD et 4,5 2 = 30 mmol. de CH,COOH 


| 0 — x 
« est tel qué 3,20 4,20 + lo 
: és d 30 + x 





«= 4273 mmol. dé HO*:L7 


SO + 
30-" 





est tel que 5,20 = 4,20 + log 


+= 22,73 mmol, de OHT:LT! 


19, 100 mL de solution aqueuse d'acide benzoïque 
4,50. 1072 M apportent 4,5 mmal, de CHCOOH. 
SO mL de solution de benzoate de sodium 
0,15 molaire apportent 75 mmol de CEMCOGCO. Le 
mélange est analogue à celui de l'exercice p, 16, la 
réponse est a même : pH = 4,42, capacité « acide » 
x 4273 mmol dé H3O*:17!, capacité « akabne 
y 22,73 mmol. de OH! 


20. 

OM 10ÈM 105M 19%M 
pH 167 438 3,06 aû1 
ds dionisation 215 65265 871 74 
HCS /HPOZ VOS OS IE 10 


Pour C= 1 M on aurait 7238 % d'ionisation 


21. Si l'on considère que seule la première acidité de 
l'acide tenrique -HÔR-COCHI s'esprime. On 


LA Chimie analytique 


à) 
b} 


c} 
d} 
e} 


a] 


bi 


traite le problème d'un moncacide de pK, = 3,10 et 
de concentration anahtique 1072 M, 


go OT. [Ha0*] = 245-1075 M; 
10? = [H40*] 
pri = 2,61. 
Revenons sur l'hypothèse, la deunsème acidité 
correspondant au couple Ha de pK, = 4,30 : 
te? ] : 10-430 far] un 
[Ha] [HO]  [Ha°] 
[a] peut être considéré comme négligeable. 
Toutelois sl concentration en acide tartrique avait 
té plus Fuble, serait-ce encore le cas 7 Non. 
Si on mène dans le cas précédent un raisonnement 
plus ngoureux, on obtient une équation au cube 
[HO + 784-1071 IRC - 79-1076 [H:0*] 
= 796 1000 
= H:01=249-10 M; 
pH = 2,60 pour C = 107 M 
Pour une concentration de 107* M : 
[HO + Kia [HOT + [HaO] [kan Kaa = CKaal 
= 2€K,1Ka = 0 
[HO] + 794.107 HO - 754-1077 (H10*] 
= 79610 = 0: [Hi0t]=6,2-10 M; 
pH = 3,21. 


. Les pK, 2,60 : 7,10 et 11.40 sont très difiérents ; les 


acidités sont tirables séparément, On peut prévoir le 
diagramme de distibubon des esphces, 

Four pH < 4,85, les espèces à prendre en 
considération sont Hag et H30° 

Four 4,45 < pH < 9.25, les espèces à prendre en 
considération sont H:g7 et Haï- 

Pour pH > 9,25, les espèces à prendre en 
considération sont Ha et q 

à ph = 3,00, les espèces présentes sont Ho et H,o7 
à pH = 4,85, H,07 peut être considéré comme seul 
en Solution 

à pH = 6,80, les espèces présentes sont H,a7 et 
HaŸ- 

à pH= 9,25, Ho*- peut être considéré comme seul 
en solution 


à pHi= 11,50, les espèces présentes sont Ho et g°° 


La tome Ho existe seule en solution si 


[Ha] 
pH = 0,5 
Par addition de HO, à l'aide d'une solution d'acide 
fort HO par eemplé, on aura : 

[30%] = [CUT + [Ho] : [30°] > 0,316 M; 
[H2a°] < 107 M ; [ET] > 0,316 M 


: =3,5 
< 10 sc 10 





€} 


d} 


[CI] est Le reflet de HC introduit. La quantité de HCI à 
introduire dans les 200 mL de H3o 1077 M est de 
63,2 mme 


La forme 97° existe seule en solution 


LE er Les 

IHaŸ] IC] 
[OH°] 2 107% : pH æ 13,50 
Par addition de OH; à l'aide d'une solution de base 
fonte HaOH par exemple, on aura : 
[Nat] es 3 [057] + 2 [Ho] + [OH] : 
[Ha*] >» 0,346 M [3:1072 M + 1070] 
La quantité de NaOH à introduire dans 200 mL d'une 
solution 1072 M de Nasa est de 63,3 mmol. 
(200-0346 662 mmol auxquelles il faut 
retrancher les 6 mmol apportées mibalement par 
Na:o. 


> 100 








14, Les deux acidités sont proches, il sers passible d'avoir 


a} 
E] 
€) 
dl} 


25. 


les tros formes Ha, Ha” et 92 ensemble en 
solution 

Pour pH = 3,60, [Ho] = [He] : le] = 0,126 [Ho] 
Pour pH = 4,05, [H:0] = lo] = 0,555 [Ho] 

Pour PH = 4,50, (e-] = [Ha°] : (H:0] = 0,126 [Ha] 
Pour pH = 5,00, [7] = 3,16 [Ha] : 

[Ha] = 0,04 [Ho] 


3) [Mao = 1077 M; pH= 4,14 = pK ; 


b) 


[He] = [ho]. Les acidités sont proches : on devra 
envisager la présence en solution de phs de deux 
flomes de H3g. 

[3e] + [H30°] + (HoŸ] + [1 = 1,0-1077 M 


[Hao] = 1074" Le = 107129 [H;o] ; 


5 | 
[e*-] = 107982 at 2 2 = 10 [Ho] 
[Ho] LRO 4 T4 T4 10 Te TO 107 È M : 
[H:0°] [2,086] = 1,0: 1077 M 
[H20°7] = [Ho] = 4,80. 107 M ; 
be] = 10:10" M ; [Ho] = 303-107 M 
1K*] + [H4O*] = [H297] + 2 [HaŸ] + 3 lo]; 
(1e (H3071 + 2 [he] +3 fo] - 1H:0] 
1K4] = 1,46: 1072 M : quantité de K'OH introduite 
dans 200 mi = 2,93 mmol. 
Remarque : la quantité de OH à introduire pour 
obtenu la derni-neutralisation de la deuxième acidité 
est 3 mrmol. 


26. Hat, H,PQS; H,POS est un amphotère : espèces en 


solution : HiPOs, HPOS et HPGST 

[H:POu] + IH3PO] + (HPGËI = 102 M ; 
[Na*] = 107? M 

On montrera que : [HPOË] = [H:PO] : 
[Ha = ONE OT: [HO] ee ONE | 


Œ MAS Le nc ro met eo un cf 


pH = 4,72. 


{(HPO ;- | 2 10721 = 0218 

[HPO,- 1 [h,0*] 

HPOËT et [HPO4] sont négligeables devant 
[H,PO;]. On peut considérer que H,PO; existe seul 
en solution [H3PO:] — 107? M 

22 HT est ur amphotère. On montrera que [H:7] = [T1] : 
[30%] = 10778 : pH = 3,70 
[HT] = 10710 19747 [HT] ; 

[H3T = DÉT = 1OÉ HT] = 0,25 [HT] 

[HT] [0,25 4 1 4 0,25] = 1,50 [HT)= 107M; 
espèces en solution : [HT] = 667-1075 M: 

[0 = [T1] = 1,67" 107 M 

Remarque : contrairement à l'esecice précédent les 
trois formes appartenant aux deux équilibres eastent 
en solution (les acidstés sont proches). 

28. NaHPOA 107! M. On a montré dans l'exercice p. 26 
que b concentration n'avait pas d'influence sur le pH : 
le résultat est identique : pH = 4,72. 

29. Na HPO, en solution = Nat, HPOX, HPOË- est un 
amphotère ; espèces en solubion : H:PO ; HPOT et 
PO 
[H:PO:] + IHPOZ"] + [POS] = 1077 M 
[Ha*] = 2: 107°%M. 

On montrera que [HPO] = [POS : 
[H: A a ji à = 107 "2! joli : [H: = 107% : 


Espèces en solution : 





pPH= UE. 1333 
Espèces en solution : [POS /IHPOË] = = 
= 10725 mr sd, 


[POS] et [HPO:] sont négligeables devant [HG . 
On peut considérer que HPOS existe seul en solution 
[HPCÉ-] = 107 M 


30, Na:HPO, 1077 M, On a montré dans l'exercice p. 29 
que la concentration n'avait pas d'influence sur le pH ; 
le résultat est identique : ph = 9,76. 


M. NaPOs, [Na*, POS] est une tribese de pK = 1,68 ; 
6,79 et 11,77 Les trois basiotés sont ütrables 
séparément On ne considèrérs que la première 
POS + H,0 # HPOS + ON, 

(POS + [HPOÏ ] = 107" M 


[HPOËS] = [OM] : [PO] = 107! = [OH] : 
1or 58 LE 
107" -[0H-] 


[OH] = 5,64- 107? M; pH= 12,56: 








[HPO] = 3,64-107 M ;[POŸ]=6,36-107 M, 
Pour une solution 1077 M : cr = — ] = 0,364 ; 
[PO - | 
- = 0,636 
GT 





Pour une solution de Na:POs 1077 M: 
[PO] + (HPOÏ] = 10° M 


IHPOË] = [0H] ; [POS = 1072 - (0H ; 
[ONF 

1072 = [0H"] 

[OH] = 7393-10 M: pH= 1187; 

[HPOS | = 739.10 M; (POÿ = 261 10 M 


1Q7ÉE 


_ [HP] _ 








a = EE = 0759; 60 = —— | 9261 
Four une solution de NayPO 1073 M ; 
[POS] + IHPOS] = 10 M 
[HPOS] = (OH) ; [POST ee 1075 = [OH] : 
10-156 = OH} 

107 -[OH"] 


[0H] =9,56.10" M; ph= 10,58 ; 
[HPOS"] = 9,56: 107% M ; [POS] = 0,44. 107 M 








HPO [PO | 
= s = 0956 ; og= —{— =0,044 
10 
32 T2- est une dibase de K, très faibles : 10790 et 


33 


8) 


b) 


La 


107 060 On peut donc la considérer comme une 
monobase de Ki, 10770 : 


[OH fk, Ce 107585. On peut vénfier que [H:T] 


HT] 
est négligeable, a = 
[H:1] 


1] o! HE] 


me 0 1050 
[OT] 
On mélange 0,25 mmol de Ho avec 0.10 mmel de 
OH”. Les espèces en solution sont H,o et Hd”, 

couple dont le K, est important, 


[Ha*] = — 333.10" M 


[Ho] + (Ho = LS = 
FH1O®] + [Na] = (H91 
[He] = 5010 - [H:07] : 


Q]+3,33.107 

10 ÈS 2 H.0 rosiers 

[507] (5.105 - [HO] 

[HO + 6,49. 107 [H30%] — 1,58-.10$ = 0 ; 
[H:Q] = 1,89. 1074 M; pHh=2,7 

On mélange 0,25 mnol dé Hg avéc 0,25 rmmol dé 
OH”, On a formé 0,25 mmol. de H,9° : sel hydrogéné 
de polyacide de pK, 2,50 et 700 ; pH = 4,75. 

On mélange 0,25 mmol. de He avec 0,40 mmal. de 
CH” Après avoir formé 0,25 mmol. de H,9°, on a 
trensfommé 0,15 mmol, de H:97 en He ; 


pH= 700 + log ML pH= 718 


= 8,53. 107% M ; 
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4) 
b} 
©) 
d) 


b} [Ha] = 6,12. 1077 M: 

(Hal = (071 = 194-107 M 

pH=4,5 

a} [H30] = 9,9-107% M ; [H3°] = 9,90: 107 M. 
On pouvant aussi écare que l'on considérerait [H:9| 
négligeable devant [H:071 

bi [Ho] = 4,76: 107 M ; fo] = 476.10 M ; 
[Ha] = 4,76: 107 M 

PH = 4,75 

a) H-0° peut être considéré comme seul en solution 
D} (H3o] = 1,98-10 M; (Ho ]= 353.10 M; 
b2-]=628-10" M 

pH=5,5 


a) Ho, couple Ho He : pH= 70 + log Ia? ] 
[29°] 

He Loos16; (Ho +{Ho1= 102; 
IH;a°] 

[H:0°] = 969-107 M ; [HaË-]=3.1.10 M 

D} [H30] = 9,01: 107% M : [Ho°] = 9,01: 107% M; 
(e*-]= 901-107 M 

pH = 70 

a) pK, de la déumème acidité [H6°] = [Ha] 

=5.10" M 

b) [6%] — 10 À M 

pH = 9,25 

a Ho°” peut être considéré comme seul en solution 
bi} [821] - 1072 M 

pH= 11,5 

a) couple HaŸ ja” tel que [HaŸ-] = fo] = 5.107 M 

bi [e*-]- 1077 M 


pH= 4,72 

ph= 9,76 

1 s'agit d'une solution tampon 0,10 M 

On mélangera 196 mL de solution À et 304 mL de 
solution B 


La réaction de complexation - Chapitre 3 


Série 1 


Le complere YO (pK, = 19) est beaucoup plus 
stable que Ya (pK, = 10,7. En mélangeant Cat et 
YOu**, il n'y aura doc qu'une simple dilution de 
nitrate de calcium par La solution de sel di-potassique 
de mono édétate de cuivre Il, soit X la molanté de la 
solution de nitrate de calcium : 


108" = Te LE X= 01 M 
{10+ 90) 


C'est un dosage direct des ions Ca** par le ligand Ÿ*., 


soëût X le pourcentage de pureté du nitrate de calcium : 


#6. ph = 10,55 

4. 

a) 0,50 mmo, de OH 
bi 075 mmol. de OH 
ci 1,9 mmol de OH 


48. 

a} 5 mmaol, de X + 5 mmol de OH : le pH = 5,10. Le 
sel provenant de à neutralisation d'une acidité de X 
possède un caractère acide, X est un polyacide. 5,10 
est le PH de neutalisation de la l'acidité (pour 
répondre à un tel problème, il faudra donner aux K, 
l'indice corespondant à eur acidité) 


pH = LESLAS 5,10 

bi 5 mmal, de X + 75 mmol de OH : le pH = 740, Il 
s'agit du pH de demi-neutralisation de la 2% acidié 
pH _ Phys = 7,40 ; Pas _ 2-5 1 — F0 = 2,80 

< 5 mmal, de X + 10 mmol. de OH : le pH = 9,55 : 
— si X est un diacide, la base conjuguée [X — 2H]È- à 
pour concentration 7,14: 1072 M. 
Kay 10: Ki me LOT E60 Ki me 1Q7 1120: 
[KE - 2H] peut tre considéré comme une 


monobase, OH = 714107 107 ÉEd = 10487; 


PH= 10,13. Ce n'est pas le cas, X n'est pas un dacide 
— six est unriacde après addition de 10 mmol OH, 
on est en présence d'un sl smphotère de 


EH = Pepe = 9,55 ; 


ph =2-8,55 - 7402 71170 
* est au moins un triacide. Nous n'avons pas 
d'éléments permettant d'affiner qu'il puisse s'agir 
d'un tétraccde. Les 3 (premiersi pK, 50m 
2,80 — 740 — 11,70. 

49. pha = 5,72 

S0. pKa = 3,28 





_X 1 ,0197 
100 102 1009 


3. {Ag(5:0:)]" est un amphobte. 
Donc ps,0Ë = GS(pK,, + pK) = 675 
#. En solution: 
FeFCl, — Fri + 207 
FeFèt #7 Fel* 4 pr 
Nous avons donc une solution de complexe FeF#*. 
Dance pFe+ = pf- = 0,5-pKc — 0,5 log (01) = 4,25 
S Le complex CufCN1E" (pK,= 30) est beaucoup plus 
stable que le complexe Pb(CNN 


[eh . d'où X = 96,94 % 
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M MAD Puisque [Hg°*] = [Haw7 
100 : He] 


Ï 
pr n 286 - à ‘log (001) = 53 
V9. C'est le complese AgfS-0:) qui se forme en premeer 
puisque c'est lui qui a le PK, le plus élevé : 


RE SE 
a ER EE 
initiales 





La solution à l'équiibré né contient donc que le 


—à —à = 
Doute= (MLD. 00410) ra 
[ML] 10° Ce complexe étant un ampholyte 
+ PK. =f 


pS0È = : pk: + pK) = 675 


EE 


tr —| 
[Q11 - EE 10} 
Li — 10} = ot 


où k.= INTILD to*-0n 





D: ET Cat |. Lis Lee 
—+ ere #3 = ” 
18. C'est le complexe le plus stable — c'est-à-dire celui qui [Ca] ee (OT 107565 
ake pK. le plus élevé — qui se forme en premier. ** C'aû por * = 5,465 
va donc réagir en preméer avec HgŸ*, Autre solution 


Re RER TRE) pCa* = À pKc= À log (Ca? = 5,85 


Nombre | 5.194 | 25.0 | 
de moes | a 
initales Série 2 
Nombre (25-10 - à) [25:10 = #) 11. pBa+ = 
tt =2,5-10% 3-10 22. v= 9,31 mL 
= 23. plat = 1,88 
Concentra- (25- 1-4] M. 5. ; 24. PSCN" = 2,00 : pFe#* = 370 
ds 10150 25. pk, = 6 
La réaction d'oxydo-réduction - Chapitre 4 








Série 1 3. Mno,: no. (0e = 
MnOs+5Se+8H*  # Mnét +4 H0 no, (Mni= +14 
Fei+ … (Fett + 1 67).5 Mme raisonnement pour : 
RES RD TERRE RE RSRRES CO nol(Cn+4(-lDm-2 0. (Ce + VI 
MnO; +5 Fe +8 H* # Mn +5 Fe +4 H,0 MnOz 0 (Mini) + 4 =) e = 1 10. (Mini) = + VII 
1. Cr,02 n.0. (Cr) #7 (= -2 no. (Cr = 
Mngi+Se+gH 5 (re +4 H0)-2 & Cu + NO; + Cué+ + NO 
NO; + H,0 5 (NO; +2Ht+268795 eb ? Mere 
2Mn03 +647 +5N05 = 2Mnt +3 HO +SNOE n.6. = À mo. = + | 


© MAMECM. La mhptocages ronde ES un SEUL 


NO; +3e + (NO) 

no. =+V no, = + Ill 

Pour équilibrer la réaction, 1 faut 3 Cuf pour 2 OX. 
3 C0 + 2 NOT + 6e — 2 NO +3 Qt+6e 

ou 


3 Cul + 2 NY + 3 Cut 4 2 N#il 


n.0. æ + 10 
+ 3 Cu (NOu)}s + 2 NO + 4 H30 


k+1 


no.=+ 10 
3 Cu? + 8 H NO; 


& E=E+ De log 


(Fe*] 
3) E=0771V 
bi E=0651V 
es, 006 8,0%] + CM 
GER 


EmE+ log [Pb2*] 


EE A log Pb] 
E=-018-00%4-21=- 0134 


0,06 [sn*+] 


TL E=E+ 5 Sn] 





0,13 = 0,13 + 0,03 log DES 


| 
Q13= 0,13 + 0,053 log Toi 


x= I0mEL 


_ ü [a 

sens 1 eur Else © Ecesgne 
2 Fe + Sn ee 2Fe*t + cn* 
Chant sÉacteur 


sens 2 car Eh age > ÊSe 
2agt + Of  — Crt + 2180 
Owydant  sécacteur 


= î 
sens 1 Gt Engcug, ? Ecran 


4H* + 2NOz; + Ou? — 2 NO: + Cult + 23H70 
Crpdant LR T } 


9 Le couple Cut/Cul CE = + 0,54 V9 est cydant vis- 
vis de celui du cadmium (E= — 0,40 W), 
Qué* + Cd? — Cdé* + Que 
La lame de cadmium ser recouverte d'une couche 
de cuivre. 
Dans le ces inverse il ne se passe ren, le cadmium 
étant déjà Sous sa fomme cochée, 


10. MnO: + 8H'+5e # Mn + 4 H0 


(If furos) 


Ûé 
Es es lag 
5 Mr 


Réponses à 
Mn; 

mes 206 LH 4 log M 
5 Mn°* 


M0: = 50. 903 om 
ä F 
150 
0015 
150 


d'où EE - 0096 pH= 1,5 - 009615 = 1,02 V 


11. 
a) C30$ + 14Hf46e — Cr +7 H30 


[Mn] = 100 = 0,01 


Leo, 006, [GO-IIHT* 
E=E"+ 6 kg [Cr] 


_— 

E = E° + 0.01 log ||!" + 0,01 log EL 
F 

ET= 133-014 pH 

b} Etaph7=035V 
ES à pH 4 = 0,77 V 
EC hpHiel33V 
Plus Le pH augmente, plus le potentiel apparent 
nue, plus be pouvon codant du dichromate 
cminue. 


V2. Si la solution est acide, il y a appañtion d'une 
coloration brune (extractible par le chlorofomme qui se 
colore en ioleti due à Mode. 

2 105 + 1087 +12 H4t = EL +6 HO 


IE ,rHtil2 
Emp0+ 006 ju IST 
10 [B} 
Et = £° - 0,072 ph 
Plus Le pH est faible, plus le pouvoir ccydant est 
fort. 


13. 

— àpHæ=d = ET 61% 

- àäpH= 4, ET 093 V 

- àph=8,Et= 032 

a) Le dosage de FeŸ* par Cet est possible tant que 
CPP en fonction du pH est supérieur au 
mnimum de 0,%0 4 à 0,77 Y {soit = 1,07 VW). Le pH 
où les deux couples ont le même ET est donné par : 
0.77 = 1.671 — 0,236 ph = pH= 4,66 
À ce pH, il y a égalité entre les deux potentiels : il ne 
peut donc pas y avoir CLR. 
Four qu'ils sit un écart de potentiel de C,30 V: 
107 = 1,871 — 0,236 pH = pH 3,40 

bi Fe(OH}; commençant à précprter à pH = 2, lé 
dosage ne pourra pas être effectué au-dessus de ce 
pH de à. 


42H +20 2 He 


E Chimie analytique 


_. 
_— Hg ya K,= [Hg | = ol 


+ L'un 
Li He IN] 


2HgY+2es Hg +2V7 


0,06 [HgY*] 


+ EE og —— — 


À [Hgs"IIY*] 


[Hg 1 = K, [Hg 
E= EE" + 0,03 log K? + 0,03 log IH 


+ 
_ [Hg5;"] 
a) MnQz no=—ll 

CO; no= 

H:0; no=-|l 

H;0 no — || 


D} MrO: + 5e +8 H* + Mné* +4 H;0 
E9 0, + 206 pH" 
n 
=Ei- 28 PH= 1,50 — 0,096 pH 
GC; + 1e +2 Ht Hs 
EŸ = 0,68 - 0.06 pH 
H,Q; +26 +2H° # 2H,0 
Ed 1,77 — 0,06 pH F 
€} 5H + 2 MnOs + 6 HT — 2 Mint + 5 ©, + BHO 
di Nombre équivalents Hombre équivalents 


engagés par engagés par 
10 mL H3Q3 de molanté t — 19 mLEMnO, 0,02 M 


10:t: 1074.32 = 62.002-1077.5 
D'où t=2,6-1072M 

16. 

a) Fe — Fat 4e 


Cette — Cet 


Fet + Cet Fait + Cest 
b) 0,24 £ dans 500 mil = 0,48 g dans 1 litre 
48 
—— = 000316 M 
7 15 
c 10m de Ce 0,01 M +6 mL de solution Feët 
000316 M 
al À 10-001 — 
S'OCOUETE = O3 
| À S-OO0SIG 
Æ = 00154 


E = En case + 0,06 log 


0,0842 
0,0158 


E=1,61 + 0,06 l0g 5,33 = 1,65 
d) Au paint d'équivalence : 
0 - 
e= mEP+n Es LE 0,77 =. 119y 


+ Mig 





= 1,61 + G06 log 


e) Soit xle nombre de mL de solution ferreuse à verser. 


eu point équivalent : 
Hombre d'équivalents Nombre d'équivalents 
de Ce*+ = fe 
5:001:10"7:1 = :x-000316: 107.1 
50,01 
A — = 15,8 ML 
O,O0STE 
IT. 


a) O0 + 14Ht4+6e # 2 Cr +7 H,0 
{1 mole Cr,0,7" engage 6 équivalents} 
CH + 130 S Ce COOH + 4 HT + 48 
Ê1 mole CH OH engage 4 équavalents) 
Fet+le  Fei* 
{1 mole Fe engage 1 équivalent} 


0,5 mL de vin (15 mL dilué au 1/80) 
de molanté ten éthanol 


10 mL K;0r,07 0,1 M 


ai — 7 ml 0,33 M en Fe+ 
bi 
— Calcul de le molarité x en étnanol du win : 
Norbe d'équralerts Nombre d'éguralents Némbes d'équralents 


Bkchès conierus Rgd-cé contenus Fed-ce contenus 
dns sm — dans 10 mL _ drs7 mL 
de viri K0C O1 M (33 Men Fe°* 
05-1044 = 10-01:10-6 - 7.033 1011 
Soit 2t _ & = 2,31 


D'où t= 1,845 M 

—  Caleul de concentration en g-L-! en éthanol du vin : 
comme la masse molaire de l'éthanol est de 
46 g-mole-\, la concentration en grammes par litre 
en éthanol du vin est de 1,845-46 = 84,87 g-L°!. 

—  Caleul de la feneur pour Gent 4 44 en éthanol du 
din : la masse volumique de l'éthanol étant dé CLS, 
cela signifie que 1 mL d'éthano| a une masse de 0,8 g 
Gans 100 mi de vin, il y a Éc 10,6 So vf, 





18. 
a} H0,+2H*+2e # 2H,0 
Ü1 mole H:0, engage 2 équivalents Red Cr) 


2F + +8 
HO + 24H — lé 2 HO 

LB +7 = | 

L+2e - ir 

250$ + SO +2e 


(1 moe Thiosulfate engage 1 équivalent Red- Co) 
2 508 + L + SO 421 
b} 
10 mLH,C, de motarité t 
Excés de KI 


a ÙÈ Ù Formation de Le 


+ ——— 178 mL de 8,02- 0,1 M 
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Chimie analytique 


€) 


a) 


1,50 g dans 100 rl, soit 15,0 g' L-! tout ne sera pas 
dissous, La solution sera saturée. 

La situation d'équilibre sera identique au E9 : l'excès 
de solide ne change en à la situation d'équilibre 
puisque la solution était déjà saturée. 

Phi, Pbt* +23 F, soit s mol.L°! la sobubilité dans 
l'eau pure de Pbls : 

fPb#]=s: (es: pk = 90: Ko ptiz = 10 
Ko pbty = [Pb] [TI es (5) (25) = 45" ; 


_à 
= fo” =63.10*M 


Kg Casa © ("1 SOS 1=s ; 

Scasou = 1077 

Scasoy = 5,01: 10 M - 

Kpapeos = (Ag*) (501 = 45" ; 
Lis 


Saga à 


Sagzsou © 107" : 
Speo = 158: 10? M 
Le sulfate d'argent est le plus soluble. 


Concentration totale en plomb : 


[Pb}r = Un 5.10 Mæd:10 M 


Concentration totale en sullste : 

_ +5 -à -3 
SObe —:‘10"Me=i.10 "M 
[SOak 125 


— tout Pb était en solution sous forme d'ions Pbè* ; 
[pb4#] = 4.107 M 
- si tout SO, était en solution sous forme d'ions 
sOf" : 60i]=2-10 M 
On méglige Minfluence de la force ionique 
[Pb?*] [8071 = 81076, valeur supérieure au 
Kpebscg (2: 1078) : cette situation est impossible ; 
PESO, précipite : y a équilibre salide/solution : 
[Pb*] [8047] = 2-10 
[Pbé*] + : P* agen. de la solution sous forme de 
PbSO4 = 4-10 M 
(60871 + (890$ aan de la solution sous forme de 
FbSO4 =: 107 M 
(Pt2*] disparu de la solution sous forme de 
FbSO, = [5027] disparu de la solution sous forme de 
FbSO, puisque Pb$O, contient 1 Pbet 1 50, 
[Pb#*] - (6037) =2-.10 "M; 
[Pb#+] [5047] = 2- 1078 

1- 210 
[Pb**1] (Pb 
soit [PHÉ*T - 2.107 [Pb] - 2-10 = 0 
[Pb*] = 2,01: 107 M: [807] = 10% M 


=210 "M, 





bi Concentration totale en 


Ft ÈS 10 M 5,33: 1073 M 


ns. totale en 


50 2 -3 
Ouh = a ID M=53,33.10" M 
= si tout Pb est en solution sous forme d'ions Ph£* : 
[Pb#+] = 3,33. 1071 M 
— sitout 50, est en solution sous forme d'ions S0Ÿ7 : 
SOË] = 3,33-10 * M 
On nédlige l'influence de ka force sonique, 
[Pb#*] [505] = 1,11- 107%, valeur supérieure au 
Kpbsou (2: 1078) ; cette situation est impossible. 
Pb6O, précipite : il y a équilibre solide/solutian : 
[Pb] 502] = 2.10 
[Pb + [Pb ina, de la solution sous forme de 
PbSO, =3,334.1075 M 
[SOS] + (50 épars de la solution sous fomme de 
PbSO, = 352.105 M 
(Pb lines, de la solution sous forme de 
PbEOs = [SOS uisens de la solution sous forme de 
FbSO, puisque Fb5O, contient 1 Pb et 1 50; 
[PT = [SOS : Of] = 2-10 
[Pbé*|=[(S0i V24108 = 141.107 M 


c) Concentration totale en 


polr= 15.10% M=2857-10%M 


Concentration totale en 


[SO]r = + 107M= 4,286-107* M 


äi Re a noue ns Pb°* : 
Ph$O, précipite ; il y à équilibre solide/solution : 
[Pb**] [SOË-1 = 21074 

(Pb2+) + (Pb? de la solution sous forme de 
FESQ4 — 2857-10"*M 

150$ + [SOË] gepan, de la solution sous forme de 
PbSO, = 4286-1077 M 

Pb lion de la solution sous forme de 

FES ECS Leu de L solution sous forme de 
PbSO, puisque PhSO, contient | Pbet | 504 
O8] — [Pb] = 145-1075 M; 

[Pb**] [5057] = 2-10 

[Pb##est négligeable devant [SG] ; 

[SO] =1,43- 1075 M; [Pb] = 14-107 M 


. [Pb**]= 51077 M ; à 100 mL de solution, on ajoute 


En toute rigueur |Pb?*] devendra égal à : 





5-10? M 

2 } 

Si Nr solution 
Æ 

(047 - à Kpetsoy = 2° 107 


© MAO Le phtnes ro adséube eu un dits 


Four déterminer le début de précipitation, on 
considère que tous les ons Sont en solution et que ke 
produit de solubdité est “ atteint 


2 
Co 2510 (% =)= 2.10 soit 
ELLES =2-10% ; on résout en x? 
(100 + x 


On peut ass réaliser que le produit susceptible de se 
former, étant très peu soluble x << 100 mL, on peut 
négliger la variation de volume. 5.10% x = 2.10% ; 
+= 004 mil (40 li, volume effecivement 
négligeable devant 100 mL 

La quantité d'ions Pt présents initialement est de 
5 mmol, Soit x mL le volume de solution de 

Na,59, 0,50 M introduit. La quantité de 50, 
introduite est = 0,50 x mmol, 

Pour obtenir la in de précipitation, il faut que la 
quantité de PET réstant en solution soit inférieure à 
510 mmol. ; il faut donc ure concentration en 


phèn e 510 

a à (100 + x} 

Fuisque P250, À est en équilibre avec la solution, 
le K. est respecté : [Pb°*] [SOS] = 241078 ; 


2-10 (1004 x) | 

5.10 * 
(S0Y] > 4-10 (100 + x]. 
Les ions SO introduits se retrouvent sous La forme : 
FPb50, L'ou (560$), la quantité de Pb50, L fommée 
= 5 mmaol. La quantité totale de SC = 0,50 x 
0,50 x > 5+4-1076 (100 + «pt : 
0 > 4-10 x - 0,50 x + 5,04 ; 
x > 10,08 mLet x < 1,25-10° mL (125 L) ? La 
réponse est obligatoirement x > 10,08 mL, volume 
minimal Bien sûr 
À quoi correspond la valeur x < 1,25: 10° mil, valeur 
mathématiquement exacte ? Elle correspond à la 
redissolution du précipité si on continuait à ajouter la 
solution de Na:50u 
Question subsidiaire : quelle est la Stuation 
d'équilibre si on mélange 100 mL de solution de 
Pb(NO:); 5° 107 M et 10 mL Na,504 0,50 M ? 
Quelle est la quantité d'ions Pb?+ restant en solution ? 
Ph#4= [60% 1= 124104 .10 ue 1,414: 1074 M : 
quantité d'ions restant en solution : 





[SO] > 


l 


HOx 1,414:107%= 15,565 micromol Le ——— de 
1 GO 


la quantité initiale est de $ micromol. Il faut donc, en 
effet un volume un peu supérieur 4 10 mL pour 
cbtenie le fin de préciptation ». 


a) 


ë} 





Réponses fl 
Ba$O, | ++ Ba** + 507 

La solution aqueuse saturée est telle que 

[Ba%*] (8081 = 107% (les y sont égaux à 1, la 

solution est très peu concentrée), 

[Ba#t] = (6021= OT 2 10 852 141-107 5M 
Ha,50, est un électrokyte fon —+ 2 Na* + 50° 

SOS Lionse = 
de solubilité. 
La concentration [Ba2*] de la solution sera inférieure à 


1,41: 107 M ésolubilité dans l'eau pure) 


(SOS prenant de la dissolution © 141: 107 M sera 
négligeable devant 0,05 M. 


5 mil 


0,06 M, eruraiie un recul 
100 mL 





bi 5 on néghee Finfluence de la force tonique, 


Ba ]= —— K5 era 


siérat + 8 4 
so GE 10" ; pBa = 6, 


b;i Si on tent compte de l'influence de la force ionique, 


is vis Ten, [Be°1 (5071 
= + (+ 2x 009015 M: 1h vé, 
{-05.2 Jars) 


lg rË = = (558 ; ve M T = Ta, = (],476 


log vés 


AT 
[Ba**] = 1ü 


— ————— = 1078: pradt = 728 
(0,276? 0,05] 


(Ho =5 10% M ; [agto= 25-10 M; 

Kpager = AT IC = 18-1078; AgCI E précipite, 
lons en solution : Ha, CI, Ag, NOR ; 

Eu = Me0i l]+ [ag] = 075-107 M. 

Ec = [Ag 1] + (O1 = 05: 107 M : 
(Ag"]-(C1=025.1072 M; 

Ag est en grand excès par rapport à CI : [CF] est 
négligeable devant [Ag*] : 

[Ag] = 028-107 M: 

Ke page = 025-107 x [EF] : 

[1 = 22-108 mal L°1, 

Le volume du mélange est de 40 mL 

La quantité de OÙ restant en solution = 
40x72.10 = 288-106 mmol Cette quantité de 
CF restent en solution constitue l'erreur du dosage, 
puisqu'elle échappe à la pesée, La quantité initiale de 
CF est 20-107 mmol ; 


2,88 10€ 


RTE =0,14- 107, 


l'erreur relative = 


soit OCT Ge. 


= 
+ 
a 


4 Chimie analytique 


Lë gravimébne des composés peu solubles est bien 
une méthode d'analyse dans laquelle l'erreur ést 
négiecable, L'erreur aurait été encore plus faible si le 
réactif de péoptation avait été plus concentré. 


L'erreur en gravimétrie est constituée par les ions 5r 
restant en solution, on exige de laisser en solution 
moins de 0,1 milième de la quantité initiale. 
Quantité initiale des ions $r2* = 4 mmal, ; on veut 
donc que la quantité d'ions $* restant en solution 
soit inférieure à 4: 107 mmol. Le volume de La 
solution est de 50 +26 = 75 mL 


a+ 


nt 
Il faut que [Sr] < eu sc 
[Sr] < 5,35. 1076 M, 60, l'est en équilibre avec 


ses ions : (6r4] (60 = 104 ; 


or a 
533-107 
Six est la molañté de la solution d'ions SE, la 
quantité totale d'ions à introdure 35 x mmol, sé 
retrouve sous forme du précipité 560, E: 4 mmrol, et 
de l'excés mécessaire (75713 107 = 5,35 mmol) 
pour avoir le recul de sobubilité suffisant afin de 
répondre à l'exigence de la gravimétrie, 
26x22 4 +535 209,35 mmol x > 0,574 M 


[S0$1 > (5021 > 713-1072 M. 


10. Pb5O, | = Pb°* + SO 


Ha* et MOT sont deux ions ne donnant aucune 
réaction ni avec Pb+ ni avec SO. 

Leur influence sur a solubilté de FOSC, re peut être 
liée qu'à la force ionique qu'ils engendrent. La force 


ionique | = ; (Cru Zhar + Cros 2hos)e 

Chère = HG = 107; Eprt = nos =}; 

= 107, Pb'* et SO sont tous deux divalents, leurs 
coefficients d'activité sont égaux 74 = VE, : 

log vé=- 05.2 JO =-02 yé =06st. 
Soit s' la solubilité de PbSO, ; [Pb?*] = (6047) = 5° 
Kipresou = 1077 e DES IS : 


1g 7 
” Vossr 
Remarque : dans l'eau pure, la solubilité de Ph5O, 
ests= 141-107 M 
La force ionique favorise & disschution de façon 
modérée, 


= 10 48 : 5224.10 M 





a Sons le sobubilité dans l'esu pure dé Casxs 


Ca** ne subit aucune réaction secondaire 
[Ca#]=3s 
X ne possède pas de caractère basique [CT] = 2 5 


b} 


K Cage = VON ee (5 5° (2 sp = 108 5°,5 
=71310 "M 

XŸ est une base de K, = 107 : base relativement 
tonte dont la basicité va s'expnmer et ce d'autant plus 
qu'il s'agt d'un sel peu soluble donc conduisant à une 
Solubon peu concentrée X°7 + HO HAE + OH, 
avec RH] = [OH]. 

Soit 107068 2 [HK-]E ERP ; 

DE] = 10168 [Hx2-]? 

is est la solubiité dans l'eau pure de Cas, 
attention, il faudra malgré tout écrire que 

DA] + IHKÉ] = 2 5: [Ca] =3 5 

#Ÿ- est une base relativement forte ; la solution est 
très diluée puisqu'il s'agit de à disschtion d'un 
composé peu soluble ; on peut poser comme 
hypothèse que presque tout XŸ est protoné, donc 
que [HXŸ-|est-=1s 

DE] == 10188 [HET ; 

3] 10" {2 <F = 107228 62 

QUEÉT nm [Cat RÉ 

27.108 st VON ST: se 1,10: 107 M 
Vérification : si [HX*] = 2,20-10 M; 

[X57] = 1015 {2,20- 10 = JO 

(2,34: 1078 Mi effectwement négiecable devant 
22-10 M. 

L'hypothèse est vérifiée [Ca**]* [ST 

3,30. 107%13-(2,34- 10782 = 1,97- 107 


12. 200 mg d'oxalate de cakcium CaC04 = 2 


1381 
= 1,56 mmal. dans 760 mL d'eau distllée. On veut 
| ; : 156 _3 
que & concentration soit de CT = 206-107" M 


À La dissdution CaC,0, L # CaËt + COS CO 
pouvant se protoner en HO, et en HO. En 
fonction du mieu, on aura : [Ca**] = 2,08: 107 M. 
ECO] = (C0 7e IHC05] + [HC 04] 

= 08-107 M 

[C0] + [HO 04] + [H3C0a] = [6,047] 

C1 + 1021 [HO] + 10% (HOT) 

à La limite de dessohuticen 

[Ca®*] (020571 = Kycscyne = 2,6: 1077 (on négige 
l'inluence de la force ionique}. 


_—— (2,08- 107“ 
| + 1082! [HO] + 109% [H30*P) 
au-delà de la quantité minimale 
26-10%> ue: 


C1 + 102 HO] + 105% [HOT 
Four dissoudre les 200 mg d'oxalate de calcium il fout 
donc que : 

C1 + 1042! [H30*] + VOS [HOT > 1.66: 10 ; 
c'est-é-dire [H10°] > 5,25. 107 M 


C MASON La pétocoges non cas Ecj Un 


26:10 
208-107 
[HC0a] = (OO T CO (HOT) = 1,06: 107* M 
1H:C204) = (02027 (10% [H:0°/7) 
= 9,34. 1071 M 
(HO ou e [HOT + [HC02] + 2 [H3C:04l 
= 5,26.1077 + 106-107 +2x994.10* 
= 65,56- 1072 M 
Le volurne de la Solution est de 750 mL, là quantité 
de HO à apporter est de 41,7 mmaol. 

Remarquer bien : il fut 41,7 mmol de H,07 pour 

1,56 mmol de CaC;0s. 


13. 

a) 500 mg de CHCOCMg = 3,0 mmal On veut les 
dissoudre dans 50 mL d'eau. On veut que la 
concentration [CH,COOMe] totale = 6,0. 1072 M, 

Rp = [A6] (CH:C00T, la solubilité dans l'eau pure 

esttelle que K,,=5,5= 1074? , 

Ge 10745 4,47: 1077 M : il faut, en effet, adjomdre 

une réaction secondaire permettant la dissolution. Si 

on ajoute des ions OH, le dissolution sers due à la 
formation dé AgOH !'aux détiments de Ag*. On veut 

que (Ag*] + (AgOH |] = 6,0: 107 M; 

Avec (CH3C00°] = 6,0: 1077 M, la quantité minimale 

d'ions à mtrodure corespond au moment où tous 

les ions CH,COO étant en solution, K,, est juste 
atteint, c'est-à-dire où 

. to 7 

BTE Eoioe 

Ce ce fait les ions Ag° disparus de ls solution sont tels 

que lAgOH | = {6 - 3,325). 1077 = 2,675. 107 M 

AgOH | fomé est en équilibre avec ses ions de la 

solution, tel que [äg*] (GH°]e TO : 


04] = = 1,25.10 6 M 





=3325.10 7 M 


to 
3325.10 77 
(OH°] total = [AgOH Î] + [OH] = 2,68. 107È M 
La quantité d'ions OH à imtroduure 
50-2,68: 1077 = 1,34 mmol 
bi (serait également possible d'ajouter des protons pour 
obtenir la dissolution car, par protanation, CH;COOT 
disparaît de la solution pour former CH,COOH. Dans 
ce cas, on cherche [Ag*] = 6,0- 107 M : 
[CHE O0 ] + [CHCOOH] = 60-1077 M avec 
[Ag] ICH30007] = OT 


1g 7 
6,0-107* 
(CHCOOH] = 2,675- 1072 M; 

[Hat] = 107%%.2675 10 : 

3,325. 107% 1,43: 10° M 

[HO] total = [H30°%1 + [CHyCOOH] = 143-1075 
+2,675- 1072 = 3,68. 10 7 M 


[OH”] == 60.10 "M 


[CH:CO0] = =3,325.107 M 





14. 
a} 


b) 





Réponses h 
La quantité de protons à apporter est de 

50-268. 1072= 1,34 mmol 

Remarque : attention, pas de conclusion hâtre : si 
l'amian du sel d'argent peu soluble avait appartenu à 
un couple dont le pK, était nettement plus petit 
facade plus feet}, b quantté de protons dans 
solution à l'équilibre n'aurait plus été négligeable 
devant [CH COOHI] et le quarité de protons à 
apporter aura été nettement plus grande, donc 
différente de la quantité de OH montrée au 1. 


303,3 me de PO, = 1,0 mme. 

On veut [Pb] = [50,4] = 1077 M (solubilité dans l'eau 
pure : 141-1077 M} : il faut donc adjoindre un réactif 
créant une réacton secondaire de salubilisatice. 

Ce sera le cas de l'addition d'un ligand L, 

Ph +1 æ Pbl?- 

&ucune réaction ne se produit aux dépends de SOS : 
(SOS 1 = 1072 M 

En revanche [Pb2+] + [PRLE] = 1072 M avec 

[L] + [POLE] = x 

À la rte de dissolution [Pb241] [SO = 1077 à faut 
donc que [PR] = 1077 

[PbLE] ee 107 © 1077 = 10 M: 


[PbL*-] 33 
or 10 = :L=10 M 
ire 1 
[le LL + PEL] doit être æ 1078 + 1072 M ; 
Roses > 1,50: 1077 M. 
Le quantité minimale de Là introduire = 1,5 mmal. 
dans les 100 mL d'eau deillée. 





15. Situation initiale : [Br], = 5- 104 M; 


Let 15410 M: lo 1,54 10% M. 

AgBr ! précipitetil 7 

lAg"lo-[B = 6,710 2 5,25.107 - oui AgBr | 
Momentanément, des ions Âg° disparaissent de la 
solution, AgQ L présent solide en excbs se dissout. La 
concentration en [CI] dans la solution est le reflet de 
cette dissolution, Soit s’, la salubilité de AgC dans ce 
milieu, [7] = 5: Met] + teër =" 

Ag | et AgBr L cosistent, les deux K.. doient étre 
respectés. 


Kogae=(AEIET (O1 
Kpaga = [Ag] [Br] 
[Br°] est négligeable devant [CM] 


[Na*] = 5-10 M; [Br] + [Ag8] = 5-10 M 
[Q] = s"; [Ag*) + [hggri=s'; 
[AgBr 1] = [F] - [Ag]. d'où : 
[Br] + (7) = 5-10 + [4g*] : or [Br] est 
négigeable devant [OM] 

18-1070 


1 = 5107 + DT ï 
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€ MAC La géoongee non sÂrue ei Li del 


cH+ecit= 03 
ri+mec= 2 


[oi — jag*] — _ m=375.10 3 M. 
Même hypothèse : (CI) - 375-102 M 





Réponses 1 





[ct] + lAgCI L = = 


aus 


(] - frg*] = 306.10 M. 


Hypathèse [ag*] arrosé (1 =306 10 M 


1810719 _ 16-10 
Æœ ——— 4,8. 107" M; si: ee = 5,È8: 1977 M ; 6235 
Re 3754107 ps Rel= 306.107 Fe 
l'hypothèse est vériiée, e} 0,315 mmol de Ag* 
c) 0,225 mmol. de Ag* 21 mL (+ 5 0 du point d'équivalence) 
pet+ cs LE : pente JUS 2294.10 44; 
hypothèse : [CM] ie devant [4g°] : 
(+ peciie DE ; van 
[CT] = A =6,12: 107 M : 
o-pe= LS 67 10 M: ji 
l'hypothèse est acceptable : pâg= 3,53 
hypothèse [Ag*| sk FF] = 167 10% M ; F) 0,45 mmol. de Ag* 
18-107 7 Here lee Su. 
[Ag] = Le 108: 1077 M : l'hypothèse est [Ag*] - 10] En “25 10 M; 
vérifiée : pAg = 6,97 l'hypothèse [CI] néghéceble devant [Ag] étant 


d) 0,285 mmol. de Ag* 
(19 ml ; 1,5- 1072 M) € 5 % du point 
d'équralence) 


pgtl+ pacte LE ; 


vérihée en e) le sera obligatoirement ici : pg = 2,6 
Pour tracer la courbe, on peut s'aider en calculant pAg 
au point d'équivalence : 

Bet= [= JL81070 = 1,354 105 M; 

pÂg= 4,87 


Fig 
ES = HO & EE Mi æ + @ 


Le] 
mm 


1û 


15 20 LE 30 35 


solution AgNO, 1,5 107% M (mil) 


Série 2 


19, 5= 562-107 M —Kag = 4110 TS - Kouns 
2711076 
20. 
a) Ca est totalement dissocié = 
fCa/] = 1 = 5,1 10 M 
CaX restant en suspension : 1,55 mmol. 
soit 198,81 mg 
b) Kex=26-10* 
 Kpcux 6,09: 107% 


1. 6rl= 6-10 M: [de 12 10% M; 
(Na*]=6-10 M; [OH ]=6-105 M 


22. 
a) (Ca#]=1,14.107* M 
b) Kpcscos = 406-107 
23, 5,14 M 


24. [Cat] = 3,36 107 M; [Pb] = 408-1076 M; 
[C08 1] = 774: 106 M 
[HC30:] = 1,25 107 M; [3004] = 222 106 M 


25. mani = 136 mL 


Ê Chimie analytique 


26. 

a) 79 pmrol de AK 
bÿ oi 

cd 5=350-10 M 
di 350 mmol de 7 


81) K]= 35010 M; [N°] = 3,50-10 M; 


[A] =285-10 M 


82) K1]1= 2388-1074 M: [N]= 3,88. 10% M: 


[ZT] = 3,88-1075 M; [At] = 2,58 10 M 


rrA 
a) s'=104#=3:98-105 M 


D) (NHsho = INH:] + [Ag NHET + 2 [Ag (NH5}5] 


=1+104 4796.10 =-1M 
28. 


3) — (Na*]= 10 M; ING]= 11-10 SM; 


[Ag = 10 M: (Br]=5,25-10%M 


= [Na*]= 310 M: [NO] = 1,1 10 M: 
[Ag"] = 947-1078 M; [Br] 5,52. 1076 M; 


fo] = 1,89- 1073 M 


bi 


c) 


d} 


e} 
f} 


F) 
h} 


- Nat=2 103 M; INO]= 11107 M: 
fAg*l= 2.107 M; (OT = 9.10 M 

= [Na] 5 OM: [NS] = 1, 10 M; 
LAg*] = 47-10 M; [Br] = 5,52: 106 M; 
[CF] = 19-1077 M 

= [Na] 35.10% M: [NO:]e 1,1: 107 M : 
[gt] = LA IO SM; [Br] = 4:10 M ; 
[Cr] = 2-10 M 

(Na*] = 3-10 M; [NOS]= 11-105 M; 
(Agt]= 947-108 M; [Br]=5,52-106 M; 
Er] = 1,9: 107* M 

[Na*]= 3.105 M; INOs] = 09-10 M; 
[Ag] = 5,25 10 M; [Br]= 107 M;:(cH] 
M2 10" M 

x<3 10 M 

y < 54-105 M 

z 0,103 M 

w < 0,103 M 


À 


Acide, 16 

Acide faible, 21 

Acde fort, 20 

Acide nitrilo-acétique, 74 
Activité, 99 

Aminoacide, 54 

Analyte, 1 


B 


Base, 16 
Base faible, 25 
Base forte, 25 


C 


Capacité tampon, 41 
Cérimétne, 89 
Charpentier-Vohlard, 118 
Chélate, 64 

Chromimétrie, 89, 90 
Coefficient d'activité, 8, 99 
Complexe, 63 

Complexon, 74 

Complexon |, 74 

Complexon Il, 74 

Composé peu soluble, 97 
Concentration à l'équilibre, 9 
Concentration analytique, 4, 9 
Concentration en masse, 4 
Concentration molaire, 4 
Condurctibilité, & 

Constante apparente de dissociation K',, 70 
Constante autoprotolyse, 6 
Constante d'acidité, 17, 20 
Constante de basicité, 18 
Constante de dissociation, 65 
Constante de dissociation K,, 65 
Constante de stabilité K,, 65 
Couple redox, 79,80 


Index 





D 


Dichromaté dé potassium, 89 
E 

Eau, 6, 17 

EDTA, 74 

Effet tampon, 40 

Électrolyte, 6 

Électrolyte faible, 7 
Électrolyte fort, 6 

Équation de Nernst, 81 
Équivalent, 3 

Éthylène di-amine tétra-acétique, 74 


F 


Force des acides et des bases, 17 
Force des oxydants et des réducteurs, 81 
Force ionique, 8 


Indicateur coloré, 33 

Indicateur de Patton et Reeder, 75 
lode, 89 

lodométrie, 88, 91 

lonisation, Z 


K 

Ks 17 
Khs 18 
Kopr 99 


L 
Ligand, 67, 74 


M 

Manganimétrie, 89 
Masse, 3 

Masse molaire, 3 


Mohr, 118 

Molalrté, 4 

Molarité, 4 
Monoacide faible, 21 
Monoacide fort, 20 
Monobase faible, 25 
Monobase forte, 25 
Murexide, 75 


Neutralisation, 31, 50 

Noir Eriochrome T {NET.), 75 
Nombres d'oxydation, 80 
NTA, 74 


8 | 

Oxydant, 79 
Oxydant-réducteur, 73 
Oxydation, 79 


p 


Paire d'ions, 2 

Partie par billion, 4 

Partie par million, 4 
Permangänaté de potassium, 89 
pH, 19, 20 

pk 19 

pKe, 65 

pK, 65 

Point d'équivalence, 32, 35, 36, 88, 116 
Polyacide, 45, 50, 51 

Polybase, 50, 51 

Potentiel normal redox, 81 
Potentiel redox standard, 81 
Pouvoir dissociant, 2 


Protolyte, 18 

Protolyte faible, 18 

Protolyte fort, 18 

Pyridil-2'azo naphtol-2 {P.AN,}, 75 


R 


Réducteur, 79 
Réduction, 79 


5 


Sel, 26 

Sel d'acide faible et de base faible, 27 
Sel d'acide faible et de base forte, 27 
Sel d'acide fort et de base faible, 27 
Sel d'acide fort et de base forte, 27 
Sels de polyacide, 51 

Solubilité, 97, 94 

Solubilité s, 101 

Solution, 1 

Solution tampon, 39, 41, 42 
Solvatation, 2 

Sololyse, 2 

Stabilité des complexes, 70 


Sulfate d'ammonium et de fer hexahydraté, 88 


T 

Teneur massique, 3 
Teneur pour cent, 4 
Teneur volumique, 4 
Thiosuliate de sodium, 88 
Titre, 3 


U 
Unité de matière, 3 


Précipitation, 97 I 

Produit de solubilité, 97, 98 — 

Produit de solubilité Kw 101 ue 
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Chimie analytique 


Chimie des solutions 


M. Beljean-Leymarie, J.-P Dubost, M. Galliot-Guilley 


L'OUVRAGE 


Cet ouvrage rassemble les connaissances indispensables à la compréhension des 
réactions en solutions qui sont les principes fondamentaux de nombreuses 
méthodes utilisées aussi bien dans le domaine de l'analyse pharmaceutique que 
dans celui de la chimie ou de la biologie. 


Chaque chapitre présente l'essentiel des connaissances, illustré de nombreux 
exemples, de graphes et de schémas. 


Après un rappel de points clés dans un premier chapitre de généralités, l'ouvrage 
développe en 4 grands chapitres : 

- l'équilibre acido-basique ; 

- les équilibres de complexation : 

- les réactions d'oxydoréduction ; 

- la réaction de formation de composés peu solubles. 


Chaque chapitre est suivi d'une batterie d'exercices à difficulté croissante 
(150 exercices au total). 
LE PUBLIC 


- Les étudiants en 1° cycle de pharmacie. 
- Les étudiants en biologie et en médecine. 
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sciences pharmaceutiques de Caen. 


Jean-Pierre Dubost est professeur de chimie analytique à l'ULER. des sciences 
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analytiques appliquées aux produits de santé (Bordeaux). 


Martine Galliot-Guilley est professeur de chimie analytique à la faculté de 
pharmacie Paris-V et chef de service du laboratoire de toxicologie biologique 
à l'hôpital Lariboïsière (Paris). 
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